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PREFACIO 


e a Iaaaaaauaaaauaaaasasaasaullalaltltttt$$t$tlatlauMlMlM 


Han pasado casi ocho años desde la primera edición de este 
libro. A pesar de que durante este tiempo han aparecido varios li- 
bros buenos, dedicados al mismo apartado del curso de Física General, 
nuestro libro ha encontrado sus lectores. Esto lo testimonia la desa- 
-parición rápida del libro de las estanterías de las librerías incluso en 
la reventa de libros viejos. - 

La opinión de los autores acerca de cómo debe ser el curso de 
Física Molecular para la escuela superior no ha sufrido cambios esen- 
ciales durante el tiempo transcurrido, sin embargo, la edición actual 
del libro ha sido revisada parcialmente: algunos párrafos han sido 
escritos de nuevo) se cambió el orden de exposición de otros, han sido 
incluidos nuevos párrafos. Estos cambios han sido originados, de una 
parte, por la experiencia del empleo del libro, de otra parte, por los 
cambios realizados en la propia Física durante este tiempo. 

El carácter general del libro no ha variado. Los autores tienen 
la esperanza de que la revisión del libro condujo a su mejora- 
miento. 

La Física Molecular expuesta en el cuadro de un curso general de 
Física, evidentemente no deberá ser ni un curso de Termodinámica 
ni de Física Estadística. Pero es imposible excluir las nociones de una 
y otra. Precisamente en el libro se han incluido las nociones de estas 
teorías fundamentales. 

Es todavía menos apropiado, según nuestra opinión, incluir las 
nociones de la teoría cuántica en el libro destinado a estudiantes del 
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primer curso. Por-eso, nos hemos limitado solamente con algunos 
ejemplos que demuestren Ja estrechez de las representaciones clási- 
cas. 

Como anteriormente, en la nueva edición se ha dedicado una gran 
atención a los métodos experimo.itales, empleados en la Física. Con-: 
sideramos que todo el curso de Física General debe ser principalmente 
un curso experimental. 


Los autores 


INTRODUCCION 


Al estudiar en el curso de Mecánica las leyes que rigen el movi- 
miento de los cuerpos, no nos interesaba la estructura y las propie- 
dades de estos cuerpos. 

Los cuerpos poseen masa y tienen unas dimensiones determinadas, 
esto es todo lo que sabíamos sobre ellos y era completamente sufi- 
ciente para estudiar el movimiento, ya que el resultado de la acción 
de las fuerzas sobre los cuerpos, sólo depende de estas propiedades. 
Sin embargo, es evidente, que las dimensiones y la masa de los cuer- 
pos no agotan todas sus propiedades. Los cuerpos que nos rodean se 
diferencian unos de otros, no sólo por sus dimensiones y masa, sino 
también por toda una serie de otras propiedades. Y si estas otras 
propiedades no son esenciales al examinar el movimiento mecánico, 
sin embargo, los demás fenómenos de la naturaleza están íntimamente 
ligados a ellas. Las propiedades de los cuerpos dependen de su estruc- 
tura, de qué partes se componen, qué fuerzas actúan entre estas par- 
tes, etc. Por esto, es comprensible que la cuestión sobre la estructura 
de la materia sea una de las cuestiones más fundamentales de la 
física. 

En este libro que es la segunda parte del curso de Física, damos 
el primer paso en el estudio de la estructura de la substancia, con 
objeto de estudiar en las partes sucesivas, más detalladamente, esta 
cuestión importantísima de las ciencias naturales, que ocupa el lugar 
central de la ciencia moderna. 


REPRESENTACIONES CINETICO-MOLECULARES 
DE LA SUBSTANCIA 


Los cuerpos con que nos encontramos en la vida corriente (espe- 
cialmente los cuerpos sólidos y líquidos), siempre nos parecen ser 
continuos, es decir, que están completamente rellenos de la substan- 
cia componente. Nuestros órganos sensitivos, sobre los que actúa 
directamente el mundo exterior que nos rodea, están organizados de 
tal forma que la compacidad, continuidad de la substancia, nos pa- : 
rece que es su propiedad esencial e indudable. Sin embargo, una se- 
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rie de fenómenos, conocidos ya hace tiempo, testimonian que nues- 
tros órganos sensitivos, al percibir los cuerpos como compactos, con- 
tinuos, sin duda nos conducen a un engaño en Felación a sus propie- 
dades reales. 

Es bien conocido, por ejemplo, que bajo la acción exterior o por 
la influencia del calentamiento o refrigeración, los cuerpos pueden 
cambiar su volumen, dilatarse o comprimirse. Esto se refiere a to- 
dos los cuerpos en mayor o menor grado sin excepción. Es muy difí- 
cil imaginar un tal cambio de volumen; ¡si consideramos continuos * 
los cuerpos, si consideramos que la substancia de la que están com- 
puestos los cuerpos rellena todo su volumen. En cambio, esto se 
puede explicar fácilmente, por lo menos cualitativamente, si supo- 
nemos que los cuerpos en realidad no son así como nos parecen, es 
decir, no son continuos, sino que están constituidos por un enorme 
número de pequeñas partículas, tan pequeñas, que no es posible ver- 
las no sólo a simple vista, sino incluso con ayuda del mejor micros- 
copio. Estas partículas están situadas no juntas una a otra, sino a 
una determinada distancia. Si admitimos esta suposición, entonces 
el cambio de volumen se puede explicar debido:al cambio de las dis- 
tancias entre las partículas.; Estas partículas pequeñísimas de subs- 
tancia se llaman moléculas (diminutivo de la palabra latina que sig- 
nifica masa): 

La represéntación de la estructura molecular discontinua de la 
substancia se engendró ya en la lejana antigüedad. Pero fue durante 
mucho tiempo sólo una previsión de los eminentes sabios, una supo- 

sición hipotética. En nuestra época, esta idea es una teoría rigurosa, 

bien comprobada con miles de experimentos. El conjunto de demos- 
traciones, directas e indirectas, sobre la realidad de las moléculas, 
permite considerar las representaciones moleculares sobre la estruc- 
tura de la substancia, como una cosa establecida y cierta, que puede 
concurrir en grado de certidumbre con el sistema de Copérnico. 

Un conjunto de hechos nos obliga a considerar que en la substan- 
cia, entre las moléculas, actúan unas fuerzas de repulsión y atracción 
dependientes de la distancia entre las partículas. Esto se deduce, por 
ejemplo, incluso del hecho de que al variar el volumen de un cuerpo 
sólido en una magnitud notable, se originan en él fuerzas excesiva- 
mente grandes. Es claro, que a la tracción de un cuerpo se opone la 
fuerza de atracción, y a la compresión, la fuerza de repulsión entre 
sus moléculas. La misma existencia de tres estados de agregación de 
la substancia — sólido, líquido y gaseoso — indica la existencia de 
fuerzas intermoleculares. En el estado sólido y líquido las molécu- 
las se atraen entre sí de tal modo, que los cuerpos conservan su volu- 
men e incluso su forma en el caso de los cuerpos sólidos. En el estado 
gaseoso las fuerzas de interacción son mucho menores, de modo que 
el gas rellena todo el volumen que se le otorga por muy grande que 
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Este último hecho (igual que otros muchos) indica una particu- 
laridad importante más de las partículas de la substancia. La capa- 
cidad de un gas de expansionarse por todo el volumen de la vasija en 
donde está encerrado, indica que las moléculas del gas se encuentran 
en constante movimiento. Una serie de propiedades del gas indican 
` también que estos movimientos de las moléculas se taracterizan por 
su desorden completo, caótico. Esto significa, que no existe ninguna 
dirección en el movimiento de las partículas que sea preferente en 
relación con las demás (más adelante se dará una definición más exac- 
ta de los movimientos moleculares caóticos). Este movimiento caóti- 
co de las moléculas lleva el nombre de movimiento térmico. La pro- 
piedad de las moléculas de substancia de encontrarse en movimiento 
térmico, claro está, no es una particularidad precisamente del estado 
gaseoso. El estado de movimiento continuo, eterno, es propio, en 
la misma medida, también de las moléculas de los cuerpos líquidos 
y sólidos, en los cuales, sin embargo, el movimiento molecular tiene 
un carácter algo diferente que en los gases. 

De tal modo, la substancia está compuesta de pequeñas partícu- 
las, moléculas, que actúan entre sí y se encuentran en movimiento 
continuo, desordenado: (movimiento térmico). 

En algunos estados de la substancia (por ejemplo, en el plasma, 
en algunos cristales), de las moléculas se desprenden partículas 
cargadas negativamente, electrones. Con esto, las moléculas se trans- 
forman en partículas cargadas positivamente, iones. En este caso 
participan en el movimiento térmico tanto los iones como los elec- 
trones. 

¿Qué BEEE en sí las partículas de las cuales se componer 
todas las substancias? 

La molécula es la menor partícula de substancia que conserva to-. 
das sus propiedades químicas. No tiene sentido, por ejemplo, hablar 
de media molécula de agua y no por que la molécula no sea divisible, 
sino por que si la dividimos, entonces, las partículas que obtenemos 
ya no serán partículas de agua. - 

Las propias moléculas pueden componerse de otras partículas 
más sencillas, los átomos. La molécula de anhídrido carbónico, por 
ejemplo, está compuesta de tres átomos: un átomo de carbono y dos de 
oxígeno. Si el número de los distintos tipos de moléculas conocidas 
es enorme (millones), los átomos distintos no son muchos. En la 
actualidad son conocidos 105 tipos de átomos diferentes, mientras 
que en la naturaleza se encuentran sólo 88, y 17 han sido obtenidos 
por medio artificial en los últimos años. Estos son los átomos de los 
llamados elementos químicos. A pesar de que el número de átomos de 
los elementos químicos es pequeño, al combinarse unos con otros de 
distinta manera forman ¡as moléculas de toda la gran variedad de 
substancias del mundo que nos rodea. 

En algunos casos las moléculas resultan estar compuestas de un 
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pequeño número de átomos iguales. Así están constituidas, por ejem- 
plo, en condiciones corrientes, las moléculas de algunos gases — 
oxígeno (02); hidrógeno (Hə), nitrógeno (N.) y otros-compuestos 
por dos átomos del elemento químico correspondiente. 

Aquí hemos recordado las «z3ondiciones corrientes», porque las 
moléculas se, pueden desintegrar en' sus átomos componentes. Tal 
proceso de desintegración se Hama disociación. Las moléculas pueden 
«disociarse bajo la acción de alt=s temperaturas y algunos otros fac- 
tores exteriores. 

Las dimensiones de las moléculas y los átomos son extremada- 
mente pequeñas. Si nos imaginamos estas partículas como pequeñas 
bolitas, entonces, como demostraremos más adelante, sus radios 
tienen un valor numérico del orden de 10-8 cm. En cambio, el número 
«de partículas es extremadamente grande. Un gramo de agua, por 
ejemplo, contiene 3,3-10% moléculas. Los métodos experimentales 
para determinar las dimensiones y el número de moléculas serán des- 
<ritos en la parte correspondiente del curso. 

- Tales son, en rasgos generales, las representaciones fundamentales 

de la teoría cinético-molecular sobre la estructura de la substancia, 
que sirve de base a la Física Molecular, a la cual está dedicado este 
libro. (El objeto de la Física Molecular es estudiar las propiedades 
de la substancia, sujetas a la condición de que la substancia sea con- 
siderada como el conjunto de un gran número de moléculas en movi- 
miento. .. 


COMO ESTAN CONSTÍTUIDOS LOS ATOMOS 


En este libro se examinarán, principalmente, los fenómenos y 
procesos físicos, para cuya descripción y explicación es suficiente 
saber que las partículas de la substancia son muy pequeñas y nume- 
rosas. Estos fenómenos se pueden explicar cualitativa y cuantitati- 
vamente, si consideramos los átomos (de los cuales se componen las 
moléculas) como pequeñas bolitas sólidas y elásticas, que se diferen- 
cian, por ejemplo, de las bolas del billar sólo por sus dimensiones. 
De hecho esto, claro está, no corresponde a la realidad, pero en los 
fenómenos que examinamos, esto no es esenciál, del mismo modo 
que al examinar los fenómenos mecánicos, no tiene importancia el 
hecho de que los cuerpos estén constituidos por partículas sepaz radas 
y no sean continuos. ' 

Sin embargo, en algunos casos, no podremos satisfacernos con 
estas representaciones tan sencillas sobre los átomos y necesitamos 
tener en cuenta que el átomo no es el límite de división de la substan- 
cia algo así que no está compuesta) de nada, como pensaban los anti- 
guos atomistas (la palabra «átomo» significa indivisible). Por eso 
exponemos aquí, abreviadamente, las representaciones actuales sobre 
la estructura de los átomos, no citando, sin embargo, los datos expe- 
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i 
rimentales y teóricos que conducen a estas representaciones. El lector 
las conocerá en otros apartados del curso. 

Existe un conjunto de hechos que indican que los átomos contie- 
nen partículas cargadas de electricidad. Esto se deduce, ante todo, 
de la misma existencia de los fenómenos eléctricos y magnéticos. 
Como es conocido, los fenómenos eléctricos están ligados con una 
propiedad especial de los cuerpos, con la carga eléctrica, y los magné- 
ticos, cof las cargas móviles (corrientes eléctricas). Ya que los por- 
tadores de las propiedades eléctricas y magnéticas siempre son cuer- 
pos, y todos los cuerpos al fin y al cabo están compuestos de átomos, 
indiscutiblemente, los átomos deben contener cargas eléctricas móviles. 

En la actualidad está establecido con certidumbre no sólo el ' 
hecho de la existencia de partículas móviles en los átomos, sino que 
con la misma certidumbre está esclarecida la «arquitectura» del áto- 
mo. Sin embargo, antes de representar el cuadro actual de la estruc- 
tura de los átomos, es necesario decir algo sobre las leyes que dirigen 
los procesos interatómicos. Al estudiar estos procesos se aclaró que: 
no es posible describirlos por completo con ayuda de la llamada Me- 
cánica Clásica. Aún más, las representaciones corrientes y evidentes 
sobre el movimiento resultaron ser en general inaplicables a estos; 
procesos. En esto no hay nada sorprendente, ya que la Mecánica 
Clásica nació de las observaciones sobre el movimiento de los cuer- 
pos de grandes dimensiones que podemos ver o sentir. Las partículas 
de que constan los átomos son pequeñas incluso en comparación 
con los mismos átomos. Sus dimensiones son del orden de 10-* cm, 
es decir, cien millones de veces menores, que las partículas percepti- 
bles con el microscopio óptico. La masa de estas partículas varía 
entre los límites desde 10-22 hasta 10-27 g. Para hacer una compara- 
ción indiquemos que en las mejores balanzas actuales se pueden pesar 
partículas cuya masa es 1016—10?! veces mayor. 

Todo el conjunto de datos experimentales indica que las partí- 
culas atómicas, por el carácter de su movimiento y por otras propie- 
dades, cualitativamente se diferencian de los cuerpos corrientes exa- 
minados en la Mecánica. 

Las partículas que forman los átomos poseen unas propiedades 
especiales llamadas cuánticas y se subordinan a las leyes de la Me- 
cánica Cuántica) Estas leyes son tales que no permiten dar una des- 
cripción del sistema atómico y de su movimiento, que sea al mismo 
tiempo exacta y evidente, una descripción tal, que nos permitiese 
crear su imagen geométrica y mecánica, con la que está ligado todo . 
lo que llamamos evidente. Por esto, aquí estamos obligados a despre- 
ciar la rigurosa exactitud en favor de la evidencia y dar un cuadro de 
la estructura del átomo, aproximado, de antemano incierto, pero 
semejante a la representación mecánica. 

-De acuerdo a este modelo «mecanizado», el átomo es una semejanza 
en miniatura del sistema planetario; En su centro está situado «el. 


20825 


48 Introducción 


sol», núcleo atómico, que está cargado positivamente y alrededor de 
él giran «los planetas», partículas cargadas negativamente, los elec- 
trones. Observemos que la carga eléctrica, igual (por su valor absolu- 
to) a la carga del electrón, es una especie de «átomo» de carga eléctri- 
ca: en la naturaleza no existen cargas eléctricas menores que la carga 
del electrón, y todas las partículas elementales, cualesquiera que sean 
sus propiedades y naturaleza (ahora ya son conocidas varias decenas 
de estas partículas)no tienen carga, o bien poseen una carga numérica- 
mente igual a la carga del electrón (1,6-107*% culombios) o múltiplo 
de ella. Está claro que cualquier carga eléctrica —positiva o nega- 
tiva— es, sin duda, múltiplo de la carga del electrón, de tal modo, la 
carga del electrón puede servir como unidad particular de carga 
eléctrica. 

Las fuerzas eléctricas de atracción, que actúan entre el núcleo y los 
electrones, sujetan a los electrones alrededor del núcleo y juegan en 
el átomo el mismo papel que la fuerza de atracción universal en los 
«verdaderos» sistemas planetarios. 

Los átomos de los distintos elementos químicos contienen distin- 
to número de electrones. En esto se diferencian unos de otros. Pero 
no solamente se distinguen por esto. Ya que en condiciones normales 
los átomos son eléctricamente neutrales, esto significa que cualquiera 
que sea el número de electrones contenidos en el átomo de uno u otro 
elemento, su carga negativa total debe ser numéricamente igual a la 
carga positiva del núcleo del átomo. Esto significa que los átomos de 
los distintos elementos se diferencian unos de otros no sólo por el 
número de electrones que rodean al núcleo, sino también por la mag- 
nitud de la carga del núcleo. Esta diferencia, como veremos, es más 
importante que la diferencia en el número de electrones. 

En el sistema periódico de D. I. Mendeléiev, los elementos estár 
distribuidos en el orden creciente de la carga de los núcleos atómicos. 
El número de orden Z del elemento es en esta tabla el número que 
indica cuántas veces la carga positiva del núcleo atómico es mayor 
que la carga del electrón. La carga del núcleo es igual en valor abso- 
luto a Zep, donde e, es la carga del electrón. Es decir, el número de 
orden del elemento en la tabla de Mendeléiev nos da directamente 
- el número de electrones en el átomo, cuando éste es eléctricamente 
neutral, 

Esta última ón es muy importante, ya que el átome 
puede contener más o menos electrones que los exigidos para la com- 
pensación de la carga nuclear. La causa consiste en que del átomo se 
pueden arrancar uno o varios electrones, lo que corrientemente no 
exige grandes esfuerzos especiales, ya que los electrones exteriores, 
los más alejados del núcleo, tienen un enlace relativamente débil 
con el núcleo. Con este arranque de electrones, el núcleo no sufre 
ningún cambio, pero su carga ya nose compensa con la carga de los 
electrones restantes y el átomo deja de ser neutral, se transforma en 


Introducción 19 


un ion cargado positivamente. Por otra parte, al átomo neutral se 
le puede agregar un electrón «sobrante», en resultado de lo cual el 
átomo se transforma en un ion cargado negativamente, ya que en este 
caso la carga del núcleo queda invariable. 

La ionización de los átomos se puede realizar de distintos modos: 
por rozamiento, calentamiento, iluminación de los cuerpos, con gol- 
peo de partículas rápidas. como resultado de la reacción química, 
etc. Del átomo se le pueden arrancar incluso todos los electrones, 
pero en el caso de átomos multielectrónicos, para su completa ioni- 
zación es necesaria una acción mucho más fuerte que al arrancar sólo 
los electrones exteriores. 

Las partículas que forman el átomo (electrones y ON tienen, 
aproximadamente, las mismas dimensiones, cerca de 104% cm, mien- 
tras que el átomo en total tiene unas dimensiones cerca de 10-8 cm. 
Esto significa que las partículas de que consta el átomo son mucho 
menores que cl mismo, del mismo modo que las dimensiones de los 
planetas del sistema solar y el propio sol son pequeñas en compara- 
ción con los radios de las órbitas planetarias. 

En relación a las masas atómicas de las partículas, entre el nú- 
cleo y los electrones existe una gran diferencia. Casi toda la masa del 
átomo está concentrada en sunúcleo, de manera que a los electrones 
les queda solamente unas milésimas de la masa del átomo. Así, por 
ejemplo, la masa del núcleo atómico del hierro es, aproximadamente, 
igual a 9-1072% g, y la masa de todos los 26 electrones del átomo del 
hierro es igual a 2,3-107? g, de manera que la masa del núcleo del 
hierro supera en más de 4 000 veces a la masa de los electrones del 
átomo. 

El núcleo atómico, a pesar de sus dimensiones extremadamente 
pequeñas, también tiene una estructura compleja. El está formado 
por partículas de dos tipos: de protones cargados positivamente, cuya 
carga es numéricamente igual a la carga del electrón, y de neutrones 
` sin cargar Ambas partículas frecuentemente se agrupan bajo el nom- 
bre de nucleones. La masa de estas partículas es casi igual y su valor 
es de 1,7- 10 g g. Evidentemente, el número de protones en el núcleo 
es igual al número de electrones de la capa electrónica del átomo 
(cuando éste es neutral). 

El número de protones en el núcleo, por lo tante, es igual al nú- 
mero de orden del elemento en la tabla de Mendeléiev, y él, precisa- 
mente, determina la individualidad química del átomo, y no el nú- 
mero de electrones (el último, como hemos visto, puede fácilmente 
cambiarse). Si del átomo del hierro, per ejemplo, arrancamos uno de 
sus 26 electrones obtenemos un ion, que es el ion de hierro. Pero si 
del núcleo atómico del hierro arrancamos un protón (esto también 
se puede realizar, pero por otros medios distintos), entonces, esto 
conduce a un cambio radical de las propiedades del átomo: el átomo 
de hierro se transforma en átomo de manganeso. 
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Cuando indicamos anteriormente que en la actualidad eran cono- 
cidos 105 átomos diferentes, teníamos presente que existen 105 áto- 
mos con un número diferento le protones, 105 elementos químicos 
diferentes. 

-Con relación a los neutrores, se puede decir que en los núcleos 
atómicos de un mismo elemerto puede existir distinto número de 
ellos. Así, por ejemplo, en el núcleo atómico del hierro, además de 
26 protones, se encierran 30 neutrones (éste es el núcleo-de hierro 
más difundido, el número de tales núcleos en el hierro corriente al- 
canza el 91,7%). Pero existen también núcleos de hierro en los que 
el número de neutrones (para unos mismos 26 protones) es igual a 
28, 31 y 32. Y todos ellos son núcleos de hierro, y las propiedades 
químicas de los átomos con tales núcleos son completamente iguales. 
Solamente es distinta su masa. Tales átomos, cuyos núcleos se dife- 
rencian solamente por su número de neutrones, se llaman isótopos. 
Si' consideramos que los átomos isótopos son átomos distintos, enton- 
ces su número es muchísimo mayor y en la actualidad alcanza 1200. 
Es necesario indicar que a pesar de que los átomos de los isótopos por 
sus propiedades químicas no se diferencian unos de otros, algunas 
propiedades de sus núcleos. pueden diferenciarse de una forma esen- 
cia 
i Las partículas nucleares (los protones y neutrones), están ligadas 
entre sí en el núcleo por unas fuerzas de atracción especiales, fuerzas 
nucleares, que no son ni eléctricas, ni de gravitación. Por su magnitud 
ellas son millones de veces superiores a “las fuerzas eléctricas que li- 
gan entre sí los electrones y el núcleo. Las fuerzas nucleares son, pre- 
cisamente, la fuente de la llamada energía atómica. Una particula- 
ridad importante de estas fuerzas consiste en que actúan solamente 
cuando las distancias entre los nucleones son muy pequeñas, del orden 
de las dimensiones del núcleo. Al aumentar la distancia, ellas dis- 
minuyen bruscamente. Por eso, las fuerzas nucleares frecuentemente 
se llaman fuerzas de corto alcance.: 


- ALGUNAS PARTICULARIDADES: 
DE LOS SISTEMAS CUANTICOS 


Como ya se recordó, las partículas atómicas se someten a unas 
leyes especiales, t. las leyes de la Mecánica Cuántica, 

-La particularidad principal de estas leyes que las diferencia de 
las leyes de la Física Clásica, consiste en que las magnitudes que carac- 
terizan el movimiento de la partícula en el átomo (por ejemplo, la 
energía y el impulso), no pueden tomar cualquier valor, sino sólo 
valores completamente determinados. Los demás valores imagina- 
bles están prohibidos. Así, por ejemplo, si utilizamos el cuadro estruc- 
tural del átomo descrito anteriormente (que en verdad ya ha enveje- 
cido bastante) tendremos quí decir que los radios de las órbitas, en 
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que giran los electrones alrededor del núcleo, pueden tener sólo un 
valor elegido determinado y los electrones no pueden encontrarse 
en otras órbitas, cualesquiera que sean-las condiciones. : 

Por ejemplo, en uno de los átomos más sencillos, en el átomo de 
hidrógeno, su único electrón gira en condiciones normales alrededor 
del núcleo en la órbita de radio rọ = 5,3-107? cm y en cualquier 
circunstancia no puede encontrarse más : 
cerca del núcleo. Esta es la menor distan- ¿+ cs i 
cia permitida por la naruraleza, a la cual , 
se encuentra el electrón distanciado del 
núcleo en el átomo de hidrógeno. La se- 
gunda órbita «permitida», más alejada del 
núcleo tiene un radio 4 veces mayor que 
la primera, la tercera 9 veces, la cuarta 16 : 
veces, etc. Pero está «prohibido» al electrón 
encontrarse en cualquier sitio entre estas 
órbitas permitidas. 

Es cierto, que el electrón puede pasar 
desde un.. de las órbitas permitidas a otra, 
pero este paso debe realizarse de un modo 
extraño desde el punto de vista de la lógica 
corriente: al pasar el electrón de una órbita 
a otra no debe encontrarse en ninguna de las 
posiciones intermedias. El paso debe reali- 
zarse por un salto. Ocurre esto, como si el ' 
electrón desapareciese de una órbita y apa- 
reciese en otra. Está claro que la partícula 
que cumple las leyes de la mecánica; co- 
rriente no puede «saltar» de tal forma. FIG. 1 

Por otra parte, como se indicó ante- 
riormente, el cuadro del átomo, como un sistema semejante a pla- 
notario, no refleja en realidad la verdadera estructura del átomo, 
y será mejor abstenerse de este cuadro cambiándolo por otro no tan 
evidente.: E 

` A las órbitas de nuestro modelo mecánico del átomo se les puede 
confrontar determinados valores de la energía del electrón, ya que 
al moverse bajo la acción de las fuerzas de atracción hacia el núcleo, 
el electrón posee.una energía cinética y potencial diferente para las 
distintas órbitas. Por eso, en lugar de hablar de las órbitas por las 
cuales gira el electrón, frecuentemente se habla de los niveles energé- 
ticos en los que él se encuentra. Lo que antes llamábamos paso del 
electrón de una órbita a otra, en realidad no es un paso espacial, sino 
un paso energético, paso del estado con un valor de energía al estado 
de otra energía. Está claro, que tales pasos también se realizan a 
saltos: la energía del electrón cambia inmediatamente en un valor 
determinado (cuanto) sin pasar por todos los valores intermedios. En ' 
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la Mecánica Clásica tales saltos, está claro, son inconcebibles. En 
los casos, cuando tengamos que utilizar la representación sobre la 
estructura del átomo, utilizaremos el concepto de niveles energéticos 
y no el de órbitas electrónicas. 

En la fig. 1 está representado el cuadro de los niveles energéticos 
del electrón en el átomo de hidrógeno. Cada una de las líneas hori- 
zontales representa convencionalmente un valor determinado de la 
energía del electrón. El nivel más bajo corresponde a la energía más 
baja posible en el electrón, que en el átomo de hidrógeno es igual a 
2,2-10-1% erg o 13,5 electrón-voltios (1 eV = 1,6-10-2erg). En oste 
nivel se encuentra el electrón en condiciones normales (este nivel 
corresponde a la órbita más cercana al núcleo en el modelo «planeta- 
rio»). Los niveles más altos, también son niveles permitidos, pero el 
electrón puede alcanzarlos solamente después de haber absorbido ener- 
gía del exterior. Pero al absorber energía y pasar el electrón a un nivel 
más alto, que en este caso se llama excitado, no se queda mucho tiem- 
po en él. Después de un corto tiempo, él vuelve al nivel inferior. En 
este caso se irradia una porción (cuanto) de luz, cuya energía es igual 
a la energía de excitación. El número de niveles permitidos es infi- 
nitamente grande, pero mientras más altos sean los niveles, tanto 
más cerca (en el sentido energético) están uno de otro, como si se 
confundiesen en una banda energética. 

Ahora queda clara la naturaleza de las fuerzas que actúan entre 
las moléculas o los átomos. Ya que los átomos constan de partículas 
cargadas de electricidad con cargas de ambos signos, entre ellos de- 
berán actuar tanto las fuerzas de atracción, como las fuerzas de repul- 
sión. Pero estas fuerzas tienen un carácter complejo, ya que cada 
átomo contiene muchas partículas cargadas. 


CAPITULO I- 


TEORIA CINETICA DE LOS GASES. 


$ 1. GAS IDEAL 


En la mayoría de los fenómenos a los que está dedicado este libro, 
mo es necesario no sólo tener en cuenta el carácter cuántico de los 
procesos interatómicos, incluso considerar el hecho mismo de la 
existencia de cualquier estructura de los átomos. En nuestra tarea 
entra el estudio de los sistemas compuestos de un gran número de 
moléculas, consideradas como cuerpos de pequeñas dimensiones y 
masa. 

Está. claro que el estudio teórico de tales sistemas moleculares 
está ligado con grandes dificultades, ya que para esto es necesario 
tener en cuenta todas las fuerzas que actúan sobre cada molécula por 
parte de: todas las. demás. Si suponemos que el movimiento de las 
moléculas es puramente mecánico y se somete a las leyes de Mecánica, 
entonces, para la descripción completa de cualquier sistema molecular, 
parece necesario resolver la tarea mecánica del movimiento de 
todas las moléculas bajo la acción de, las fuerzas dadas. Esto signi- 
fica que deben ser escritas y resueltas las ecuaciones de movimiento, 
cuyo número es igual a] número de moléculas en el sistema dado (ha- 
blando más exactamente, el número de ecuaciones debe ser tres veces 
mayor, ya que la posición de la molécula se determina con tres coor- 
denadas, es decir, cada molécula tiene tres grados de libertad). Si 
tenemos en cuenta, por ejemplo, que 1 cm? de gas en condiciones 
corrientes encierra 2,7- 101? moléculas, queda claro que es imposible 
no sólo resolver, sino incluso escribir un número de ecuaciones tan 
monstruoso. 

La grandiosidad del r.úmero de moléculas hace innecesario con- 
siderar “el movimiento de cada una de ellas por separado. Para un 
número tan grande de partículas:resulta ser posible el limitarse al 

conocimiento sólo de los valores medios de las magnitudes que carac- 
terizan su movimiento: su velocidad media, la energía media, etc. 
Este método es el que vamos a Bear al estudiar los sistemas mole- 
ques 

De los tres estados de agregación en que se puede encontrar cual- 
axier substancia, el más sencillo 'es el gaseoso, ya que en este caso 
les fuerzas que actúan entre las moléculas son muy pequeñas y en 
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determinadas condiciones se pueden despreciar. Por eso empezamos 
la exposición de la Física Molecular con el examen de las propiedades 
de los gases. Para ello supondremos al principio que las fuerzas inter- 
moleculares en los gases no sólo son pequeñas, sino que no existen en 
general. Para simplificar, despreciamos también las dimensiones de 
las moléculas, es decir, las consideramos como puntos materiales. 
Con tales suposiciones las moléculas del gas se deben considerar com- 
pletamente libres. Esto sirnifica que ellas se mueven en línea recta 
y uniformemente, como se mueven siempre los cuerpos que nó están 
sometidos a la acción de cualquier fuerza. Cada molécula se compor- 
ta, por consecuencia, como si no hubiese ninguna otra molécula en 
la vasija. 

En adelante, al examinar los gases reales, naturalmente, dejare- 
mos las suposiciones hechas, justificadas precisamente, porque en 
determinadas condiciones tal idealización no nos lleva muy lejos 
de la realidad. 

El gas que tiene tales propiedades así como un conjunto de puntos 
materiales que no actúan. entre sí, se llama gas ideal. Nuestra pri- 
mera tarea será la exposición de la teoría cinética de los gases ideales... 


$ 2. PRESION DEL GAS 


El cuadro de los movimientos de las moléculas en el gas no sería: 
completo, si no examinásemos además la cuestión sobre los choques ` 
de las moléculas con la superficie de cualquier cuerpo que se encuen- 
tra en el gas, y en particular con las paredes de la vasija que contiene 
el gas y de unas con otras. 

En efecto, al realizar las moléculas el movimiento desordenado, 
de cuando en cuando se acercan a las paredes de la vasija o a la super- 
ficie de otros cuerpos a una distancia bastante pequeña. Del mismo 
modo, las moléculas también se pueden aproximar bastante cerca 
una a otra. En este caso, entre las moléculas del gas, o entre las molé- 
culas del gas y las de la substancia de la pared, se originan unas fuer- 
zas de interacción que disminuyen rápidamente con la distancia. 
Bajo la acción de estas fuerzas las moléculasedel gas cambian la di- 
rección de su movimiento. Este proceso (cambio de dirección), como: 
sabemos, lleva el nombre de choque. 

El choque de las moléculas entre sí juega un papel muy impor- 
tante en el comportamiento del gas. Esta cuestión la examinaremos 
detalladamente más adelante. Por ahora es 'importante considerar 
el choque de las moléculas con las paredes de la vasija, o con otra 

«superficie cualquiera que está en contacto con el gas. La interacción 
de las moléculas del gas y de las paredes determina, precisamente, 
la fuerza que experimentan las paredes por parte del gas y, natural- 
mente, la igual fuerza de sentido contrario que experimenta el gas 
¡por parte de las paredes. Es claro, que la fuerza que sufren las pare- 
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des por parte del gas será tanto mayor, cuanto mayor sea el área de 
su superficie. Con objeto de no utilizar la magnitud que depende de 
tal factor casual como son las dimensiones de la pared, se ha aceptado 
caracterizar la acción del gas sobre las paredes no por la fuerza, sino 
por la presión p, es decir, por la fuerza F relacionada a la unidad de 
superficie S de la pared, perpendicular a esa fuerza 
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La propiedad del gas de ejercer presión sobre las paredes de la 
vasija que lo contiene, es una de las propiedades fundamentales del 
gas. Precisamente, por su presión se puede frecuentemente descubrir 
su presencia. Por eso, la magnitud de la presión es una de las caracte- 
rísticas más importantes del gas. 

La presión del gas sobre las paredes de la vasija, como ya presu- 
puso Daniel Bernoulli en el siglo XVIII, es una consecuencia de los 
choques innumerables de las moléculas gaseosas contra las paredes. 
Estos golpes de las moléculas contra las paredes conducen a un deter- 
minado desplazamiento de las partículas del material de la pared 
o sea, a su deformación. La pared deformada actúa sobre el gas con 
una fuerza elástica, dirigida en cada punto, perpendicularmente a 
la pared. Esta fuerza es igual en su valor absoluto a la fuerza con la 
que el gas actúa sobre la pared y de sentido contrario. 

A pesar de que las fuerzas de interacción de cada molécula por 
separado con las moléculas de la pared durante el choque son desco- 
nocidas, sin embargo, las leyes de mecánica permiten hallar la fuerza 
media, originada por la acción conjunta de todas las moléculas del 
gas, es decir, hallar la presión del gas. A 

Supongamos que el gas está encerrado en una vasija que tiene 
forma de paralelepípedo (fig. 2), y que el gas se encuentra en estado 
de equilibrio. En el caso dado, esto significa que el gas, como un 
todo, está en reposo en relación a las paredes de la vasija: el número 
de moléculas que se mueven en una dirección arbitraria determinada 
es igual en su media al número de moléculas, cuyas velocidades están 
dirigidas en sentido contrario. 

Calculemos la presión del gas sobre una de las paredes de la vasija, 
por ejemplo, sobre la pared lateral derecha abcd. Dirijamos el eje 
de coordenadas X a lo largo de la arista del paralelepípedo perpendi- 
cularmente a la pared abcd como está indicado en la fig. 2. Cuales- 
quiera que sean las direcciones de las velocidades v de las moléculas, 
sólo nos interesa la proyección 5, de las velocidades de las moléculas 
sobre el eje X: en dirección hacia la pared abcd las moléculas se mue- 
ven, precisamente, con la velocidad vy. 

Separemos inentalmente una capa de gas con espesor Ax, adya- 
cente a la pared elegida. Por parte de la pared deformada sobre ella 


actúa la fuerza elástica F. Con una fuerza de tal valor absoluto tam- - - 
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bién actúa el gas sobre la pared. Según la segunda ley de Newton cl 
impulso de la fuerza FAt (donde At es un intervalo arbitrario de 
tiempo) es igual al cambio del impulso del gas en nuestra capa. Pero 
«el gas se encuentra en estado de equilibrio, de modo que la capa no 
recibe ningún incremento del impulso en dirección del impulso de la 
fuerza (contra la dirección positiva del sb X). Esto ocurre por que, 


debido a los movimientos moleculares, la capa elegida recibe un 
impulso en dirección contraria y naturalmente, de igual valor abso- 
luto. Este no es difícil calcularlo. 

Durante los movimientos desordenados ds las moléculas gaseosas 
«en un tiempo At entra en nuestra capa de izquierda a derecha un nú- 
mero determinado de moléculas y otras tantas moléculas salen de ella 
«en dirección contraria, de derecha a izquierda. Las moléculas entran- 
tes aportan consigo un impulso determinado: Las salientes aportan 
un impulso igual de signo contrario, de modo que el impulso total 
«que recibe la capa, es igual algebraicamente a la suma de los impulsos 
de las moléculas entrantes y salientes de la capa. 

Hallemos el número de moléculas entrantes en nuestra capa en el 
tiempo At. 

Durante este tiempo pueden llegar a la frontera a'b'c'd', de la 
izquierda, las moléculas que se encuentran de ella a una distancia 
no superior a VAt. Todas ellas se encuentran en el volúmen del para- 
Jelepípedo con una base de superficie S (ésta es el área de la pared 
«considerada) y longitud v,At, es decir, en el volumen Sv..At. Si la 
unidad de volumen contiene n moléculas, entonces en el volumen 
indicado se hallarán nSv, At moléculas. Pero sólo la mitad de ellas 
:se mueve de izquierda a derecha y cae en la capa. La otra mitad se 
aleja de ella y no cae en la capa. Por consiguiente, durante el tiempo 


At entran en la capa, de izquierda a derecha ¿nSvzbt moléculas. 
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Cada una de ellas posee ul impulso mv, (m es la masa de la molécula) 
y el impulso total que ellas aportan a la napa es igual a 


£ miSat. 
Durante este tiempo abandona la capa, moviéndose de derecha 
a izquierda, un número igual de moléculas con un mismo impulso to- 
tal, pero de signo contrario. De tal modo, debido a la entrada en la 
capa de moléculas con impulso positivo y a la salida desde ella de 
«moléculas con impulso negativo, el cambio total del impulso en la 
capa será igual a + 


E nmuisAt— ( -4 nmo?SAt) = = nmo?SAt. 


Este cambio del impulso de la capa compensa el cambio que de- 
bería ocurrir bajo la acción del impulso de fuerza FAt. Por eso, pode- 
mos escribir: 


Fi =nmviSAt. 


Dividiendo ambas partes de esta igualdad por SA? obtenemos: 


$ = p = nmvż. © (2.1) 

Hasta ahora, sin decirlo, suponíamos que todas las moléculas del 
gas tenían velocidades, cuyas proyecciones v, eran iguales. En rea- 
lidad esto no es así. Las velocidades de las moléculas v y sus proyeccio- 
nes Vy sobre el eje X, naturalmente, son distintas en las diferentes 
moléculas. La cuestión sobre la diferencia de velocidades de las 
moléculas gastosas en condiciones de equilibrio serán examinadas 
detalladamente en el $ 12. De momento tendremos en cuenta la 
diferencia de las velocidades de ias moléculas y de sus proyecciones 
en el eje de coordenadas, sustituyendo la magnitud vi que entra en 
la fórmula (2.1) por su valor medio z Dis de modo que a la fórmula de 
la presión del gas (2.1) le daremos la forma siguiente: 


p=nmuyl, (2.2) 


Para la velocidad v de cada molécula se puede escribir: 
v? =v vipi 


por eso o. 
=v Huj H0 =0% +93 402 (2.3) 
(la última igualdad significa que se puede cambiar el orden de rea- 
lización de las operaciones de sumar y hallar la media). Debido al 
desorden completo de los movimientos moleculares se puede suponer 


: 


A 
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que el valor medio de los cuadrados de las proyecciones de velocidades 
sobre los tres ejes coordenados son iguales entre sí, es decir, 


Us = Vy = v}. 


Esto significa, teniendo en cuenta (2.3) que 


Poniendo esta expresión ex la fórmula (2.2) obtenemos que: 
PM 
=- nmv 


o, multiplicando y dividiendo la parte derecha de esta igualdad por 
dos, 


aina. | (2.4) 


Los raciocinios elementales expuestos son justos para cualquier 
pared de la vasija y para cualquier superficie que se puede colocar 
mentalmente en el gas. En toos los casos obtenemos para la presión 
del gas el resultado expresado en la fórmula (2.4). La magnitud 
ma en la fórmula (2.4) es una molécula de gas. Por consiguiente, la 
presión del gas es igual a dos tercios de la energía cinética media de las 
moléculas de.la unidad de volumen del gas. 

Esta es una de las conclusiones más importantes de la teoría 
cinética del gas ideal. La fórmula (2.4) establece la relación entre las 
magnitudes moleculares, es decir, las que se refieren a una molécula 
por separado y la magnitud de la presión que caracteriza el gas como 
un todo, la magnitud macroscópica que se mide directamente en la 
experiencia.. La ecuación (2.4) algunas veces se llama ecuación fun- 
damental de la teoría cinética de los gases ideales. 

Es importante subrayar que la presión del gas se determina por 
la energía cinética media de sus moléculas. Esto significa que la pre- 
sión del gas es una magnitud orgánicamente ligada a la condición 
de que el gas está compuesto-de un gran número de moléculas. Por 
eso, no tiene sentido hablar, por ejemplo, de la presión creada por 
una o muy pocas moléculas. Sobre los conceptos que sólo tienen sen- 
tido para los sistemas compuestos de muchas partículas se dice que ` 


tienen un carácter estadístico. 


Observemos aquí que la magnitud del valor medio del cuadrado 
de la velocidad yl que figura en la fórmula (2,4) hay que distinguirlo 
del cuadrado del valor medio de la velocidad v e Si la raíz cuadrada de 


D es igual a la velocidad media o, la ya no es igual a v. 
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La magnitud ya =v (y no v) se llama velocidad media cuadrá- 
tica de las moléculas. Si el movimiento de las moléculas es completa- 
mente caótico, entonces su velocidad media cuadrática es aproxima- 
damente un 9% mayor que la velocidad media. 

Unidades de presión. En el sistema SI (se toma como unidad de 
presión la presión que perpendicularmente ejerce la fuerza de 1 newton 


sobre la superficie de 1 m?. Tal unidad se llama i pogra (abreviada- 
mente Pa): 


4 Pa = 1 N/m?. 
Debido a la pequeñez de esta unidad se recomienda utilizar la 


unidad en 10% veces mayor, a la cual se le ha asignado el nombre de 
bar: 


1 bar = 105 Pa. 
En el sistema CGS la presión se mide en din/cm?: 
4 din/cm? = 0,1 Pa. 


En la técnica se utiliza, ampliamente, la unidad de presión, de- 
nominada atmósfera técnica (abreviadamente at) que es igual a 
4 kgf/cm?. Esta unidad sólo se diferencia en un 2% del bar: 


1 at = í kgf/cm? = 98066,5 Pa = 0,98 bar. 
Alsunas veces se utiliza la unidad, atmósfera física (abreviada- 
mente atm) que es igual a la presión de una columna de mercurio con 
76 cm de altura. Teniendo en cuenta que la densidad del mercurio 


es igual a 13,5951 g/cm* (13595,1 kg/m?) y la aceleración de la caída 
libre es igual a 9,80665 m/s?, obtenemos que: 


4 atm = 1,01325-10* din/cm? = 101325 Pa (1,01 bar). 


En el dominio de las bajas presiones se utiliza la unidad de presión, 
el tor (un TAR de la columna de mercurio): 


1 tor = 750 atm = 133,322 Pa æ 1,33-10* din/cm?, | 


Durante la resolución de problemas es necesario recordar que de 
las unidades de presión expuestas sólo el Pa cortesponde al sistema 
(sistema SI) y la din/cm? (al sistema CGS). 


$ 3. TEMPERATURA 
De la ecuación (2.4) 


2 má . 
E O 
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se deduce que la presión del gas ideal es proporcional a su densidad 
(la densidad del gas se determina por el número n de moléculas en la: 
unidad de volumen) y a la energía cinética media del movimiento 
de traslación de las moléculas. Cuando n es invariable y, por lo tan- 
to, para un volumen V invariable de gas (n = N/V, donde N es 
el número de moléculas en la vasija), la presión del gas sólo depende 
dé la energía cinética media de las moléculas. 

Sin embargo, es conocido por la experiencia que para un volumen 
constante la presión del gas sólo se puede cambiar por un método: 
calentándolo o enfriándolo; al calentar el gas crece su presión, al 
enfriarlo, disminuye. El gas calentado o enfriado, como cualquier 
cuerpo, se caracteriza por su temperatura, que es una magnitud espe- 
cial utilizada desde hace mucho tiempo en la ciencia, técnica y vida 
doméstica. Por consiguiente, deberá existir un enlace entre la tempe- 
ratura y la energía cinética media de las moléculas. . 

Antes de aclarar este enlace examinemos qué magnitud física 
representa la temperatura. 

Para nuestra vida cotidiana la temperatura es una magnitud que 
distingue lo «caliente» de lo «frío». Y la primera representación sobre 
la temperatura se originó de la sensación de calor y frío. Podemos. 
utilizar estas sensaciones conocidas por nosotros para aclarar la 
particularidad principal de la temperatura como magnitud física. 

Tomemos tres vasijas. Rellenemos una de ellas con agua caliente 
y otra con agua fría y la tercera con una mezcla de agua fría y calien- 
te. Introduzcamos una mano, por ejemplo, la derecha en la vasija 
con agua caliente y la izquierda en la vasija con agua fría. Mantenien- 
do las manos en estas vasijas durante un tiempo determinado, llevé- 
moslas luego a la tercera vasija. ¿Qué nos indican nuestros sentidos 
sobre el agua de esta vasija? A la mano derecha le parece que su agua 
está fría, a la izquierda, que está caliente. Pero esta discordancia 
desaparece si mantenemos largo rato ambas manos en la tercera 
vasija. Después de un tiempo determinado ambas manos empiezan 
a sentir una sensación, exactamente igual, correspondiente a la tem- 
peratura del agua de la tercera vasija. 

Todo consiste en que las manos, que al principio estuvieron cn 
las vasijas con agua caliente y fría, tenían distintas temperaturas, 
diferentes una de otra y de la temperatura en la tercera vasija. Se 
necesita un tiempo determinado para que la temperatura de cada 
mano se haga igual a la temperatura del agua donde están sumergidas. 
Entonces las temperaturas de las manos se iguaian. Las sensaciones 
serán iguales. Es necesario, como suele decirse, que en sistema de 
cuerpos «mano izquierda — mano derecha — agua» se establezca el 
equilibrio térmico. 

Este experimento sencillo demuestra que la temperatura es una 
magnitud que caracteriza el estado del equilibrio térmico: los cuer- 
pos que se encuentran en estado de equilibrio térmico tienen la mis- 
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ma temperatura, y viceversa, los cuerpos con una misma tempera- 
tura se encuentran, uno con respecto al otro, en equilibrio térmico.. 
Si dos cuerpos se encuentran en equilibrio térmico con un tercer cuerpo 
cualquiera, entonces ambos cuerpos se encuentran entre sí en equilibrio: 
térmico. Esta importante afirmación es una de las leyes fundamentales: 
de la Naturaleza. Sobre ella está basada la propia posibilidad de 
medición de la temperatura. En el experimento descrito, por ejem- 
plo, se trataba del equilibrio térmico de ambas manos después de que: 
cada una de ellas resultó estar en equilibrio térmico con el agua. 

Si un cuerpo o sistema de cuerpos no se encuentran en estado de- 
equilibrio térmico y si el sistema está aislado (no tiene interacción: 
con otros cuerpos), entonces después de un tiempo determinado se 
establece por sí mismo el estado de equilibrio térmico. El estado de- 
equilibrio térmico, es el estado al cual pasa cualquier sistema aisla- 
do. Después de haber alcanzado tal estado, él no se cambia más y no 
ocurre en el sistema ningún cambio macroscópico. Uno de los indi- 
cios del estado de equilibrio térmico es la igualdad de temperaturas. 
en todas las partes del cuerpo o de todo el sistema de cuerpos. Es: 
conocido que durante el proceso de establecimiento del equilibrio 
térmico, es decir, durante el igúalamiento de temperaturas de los 
dos cuerpos, ocurre una transmisión de calor de un cuerpo a otro. 
Por consiguiente, desde el punto de vista experimental, la tempera- 
tura del cuerpo es una magnitud que determina si él transmitirá calor 
a otro cuerpo con temperatura distinta o lo recibirá de él. 

La temperatura ocupó un lugar especial entre la serie de magni- 

. tudes físicas. Esto no es extraño si se tiene en cuenta que en la época,. 
cuando apareció esta magnitud en la ciencia, no era conocido preci- 
samente, qué procesos internos originan en la substancia la sensación: 
de frío o calor. 

La particularidad de la temperatura como magnitud física con- 
siste ante todo en que ella a difevencia de muchas otras magnitudes. 
-no es aditiva. Esto significa, que si dividimos mentalmente un cuerpo 
en partes, entonces la temperatura de todo el cuerpo no será igual a: 
la suma de temperatura de sus partes. En esto se diferencia la tem- 
peratura de las magnitudes, como, por ejemplo, la longitud, volu- 
men, masa, cuyos valores en el cuerpo total constituyen la suma de 
los valores de las magnitudes correspondientes de todas sus partes. 

A consecuencia de esto, nose puede medir la temperatura del 
cuerpo directamente como se mide la longitud o masa, es decir, por: 
el método de comparación con el patrón. Si podemos decir de una: 
barra que su longitud es tantas veces mayor que la longitud de otra: 
-barra, la pregunta sobre cuántas veces una temperatura se contiene 
en otra no tiene sentido. 

Para medir la temperatura ya hare mucho tiempo se utiliza el 

< hecho de que un cuerpo al cambiar su temperatura cambia sus pro- 
piedades. Por lo tanto, cambian las magnitudes que caracterizan 


ES 
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estas propiedades. Por eso, para crear un aparato que mida la tempe- 
ratura, es decir, el termómetro, se elige cualquier substancia (substan- . 
cia termométrica) y una determinada magnitud que caracteriza las 
propiedades del cuerpo (magnitud termométrica). La elección de una 
y otra es completamente arbitraria. Por ejemplo, en los termómetros 
de vida doméstica, el mercurio es la substancia termométrica y la 
longitud de la solumna de mercurio es la magnitud termométrica. 

Para que se puedan adjudicar determinados valores numéricos 
a la magnitud de la temperatura, hay que dar de antemano tal o 
cual dependencia entre la magnitud termométrica y la temperatura, 
La elección de esta dependencia también es arbitraria: ¡mientras 
mo exista el termómetro no se puede establecer experimentalmente 
esta dependencia! En el caso del termómetro de mercurio, por ejem- 
plo, se elige la dependencia lineal entre la longitud de la columna de 
mercurio (volumen de mercurio) y la temperatura. 

Aún nos queda establecer la unidad de temperatura, el grado (a 
pesar de -que por prinsipio se lo podía expresar en las mismas unida- 
des en que se mide la magnitud termométrica, por ejemplo, len 
centímetros, según el termómetro de mercurio!). La magnitud del 
grado también se elige «arbitrariamente (lo mismo que la substancia 
termométrica, la magnitud termométrica y la forma de la función 
que liga la magnitud tezmométrica con la temperatura). La medida 
del grado se establece del modo siguiente. Se eligen, otra vez más, 
arbitrariamente, dos temperaturas (que se denominan puntos de 
referencia) — corrientemente son la temperatura de fusión del hielc 
y la de ebullición del agua a la presión atmosférica — y se divide 
este intervalo de temperaturas en un húmero determinado (tambiér 
arbitrario) de partes iguales, de grados, y a una de estas dos tempera 
turas se le adjudica determinado valor numérico. Con ello se determi 
na el valor de la segunda temperatura y de cualquiera otra interme 
dia. De tal modo se obtiene la escala de temperaturas. Está claro 
que con ayuda del método descrito se puede obtener un conjunt 
infinito de termómetros diferentes y escalas de temperaturas. 

La termometría actual está basada en la escala del gas ideal esta 
blecida con ayuda'del termómetro de gas. Por principio, el termómetr 
de gas es una vasija cerrada, rellena de ungas ideal y abastecida co 
un manómetro para medir la presión del gas. Esto significa que e 
tal termómetro sirve de substancia termométrica un gas ideal, y € 
magnitud termométrica, la presión del gas para volumen constant: 
La dependencia entre la presión y la temperatura se toma (iprecis 
mente se toma!) como si fuese lineal. Tal suposición conduce a q 
la relación entre las presiones para las temperaturas de ebullicid 

del agua (pe) y de fusión del hielo (po) es igual a la relación de est 
mismas temperaturas: ' 


p_ Ta 


. Py Ty * 


estas 
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La relación pe/po se determina fácilmente del experimento. Un 
gran número de mediciones, indicaron que 


PelPo = 1,3661. 


Por consiguiente, tal es el valor de la relación de temperaturas: 
TT, = 1,3664. 


La medida del grado se elige dividiendo la diferencia T.— Te 
-en cien partes: 


Te — T, = 100. 


. De las dos últimas igualdades se deduce que la temperatura de 
fusión del hielo Tọ, según la escala que elegimos anteriormente, es 
igual a 273,15 grados y la temperatura de ebullición del agua To 
es igual a 373,15 grados. Para medir la temperatura de cualquier cuer- 
po con ayuda del termómetro de gas es necesario poner el cuerpo en 
contacto con el termómetro de gas y, esperando hasta el equilibrio, 
medir la presión p del gas en el termómetro. -Entonces la temperatura 
del cuerpo 7 se determina por la fórmula 


T =m 21215 
Po 


donde py es la presión del gas en el termómetro, colocado en el hielo 
en fusión. 

En la práctica se utiliza raramente el termómetro de gas. Sobre 
él recae un papel más responsable: según él se gradúan todos los ter- 
mómetros utilizados. 

La temperatura igual a cero en nuestra saca evidentemente, es 
la temperatura para la cual sería igual a cero la presión del gas ideal. 
(Esto no significa que el gas idealfen realidad se puede enfriar tanto 
que su presión se hace igual a cero). Si la magnitud termométrica 
se hace nula para el tero de la escala termométrica, entonces tal es- 
cala se denomina escala absoluta, y la temperatura contada sobre tal 


. escala se denomina temperatura absoluta. La escala del termómetro 


de gas aquí descrita se considera absoluta. Frecuentemente, también 
la llaman escala Kelvin, y a la unidad de temperatura en esta escala, 


el grado Kelvin (designación: K). 


En la técnica y vida doméstica, frecuentemente se utiliza la escala 
de temperaturas que se diferencia de la descrita en que a la tempera- 
tura de fusión del hielo se le adjudica el valor cero (para una misma 
medida del grado). Esta escala se denomina escala de Celsius. La 
temperatura t contada por esta escala está ligada a la temperatura 
absoluta T por la relación evidente: 


= T — 273,15. 


En lo sucesivo utilizaremos la escala Kelvin. * 
3-0825 
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De lo dicho se deduce que la temperatura caracteriza el equili- 
brio térmico de los cuerpos: pasando al estado de equilibrio se igualan 
las temperaturas de los cuerpos, y en el estado de equilibrio la tem- 
peratura de todas las partes del cuerpo o sistema de cuerpos es una 
misma: con esto está ligado el proceso de medición de la tempera- 
tura. En efecto, para medir el valor de la magnitud termométrica a 
las temperaturas de fusión del hielo y de ebullición dvl agua es ne- 
cesario llevar el termómetro al estado de equilibrio con el hielo en 
fusión y con el agua hirviendo, y para medir la temperatura de cual- 
quier cuerpo es necesario asegurar la posibilidad de establecer el 
equilibrio térmico entre el termómetro y el cuerpo. Y solamente en- 

_ tonces, cuando se ha conseguido tal equilibrio, se puede considerar 
que la temperatura del cuerpo es igual a la temperatura contada por 
el termómetro. 

Por lo tanto, la temperatura es lo que se iguala en el proceso del 
establecimiento del equilibrio en el sistema. Pero el propio concepto 
de igualación significa que se entrega algo 
de una parte del sistema a la otra. La ecua- 
ción (2.4) que hemos obtenido para la 
presión del gas ideal nos permite compren- 
der qué significa el entregar «algo». 
Imaginémonos un cilindro aislado con 
un gas ideal en el que se estableció el equi- 
librio térmico, de modo que la temperatura 
es igual en todas las partes del volumen ga- 
seoso. Supongamos que, sin alterar el equi. 
librio, colocamos en el cilindro un émbolo 
FIG. 3 móvil que divide el volumen del gas en dos 
partes (fig. 3, a). En las condiciones de 
equilibrio el émbolo se encontrará en reposo. Esto significa que du- 
rante el equilibrio son iguales no sólo las temperaturas, sino también 
las presiones a ambos lados del émbolo. De acuerdo con la ecuación 


(2.4) también son iguales las magnitudes n (mv?/2): 
2 izquierda | 2 /Jderecha” 

Infrinjamos ahora, temporalmente, el aislamiento de nuestro 
cilindro con gas y calentemos una de sus partes, por ejemplo, la que 
está al lado izquierdo del émbolo después de lo cual restablecemos 
de nuevo el aislamiento. Ahora el gas en el cilindro no se encuentra 
en equilibrio, la temperatura T, en el compartimiento izquierdo es 
mayor que en el derecho (fig. 3, b). Pero el gas está aislado, y por . 
sí mismo comienza el paso al estado de equilibrio. Con ello observa- 
mos que el émbolo empieza a moverse de izquierda a derecha. Y esto 
significa, que realiza un trabajo y, por consiguiente, desde el gas 
del compartimiento izquierdo se entrega una energía al gas del com- 
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partimiento derecho. Es decir, lo que se entrega en el proceso de esta- 
blecimiento del equilibrio térmico es energía. Después de un tiempo 
determinado se suspende el movimiento del émbolo. Pero el émbolo 
se para después de una serie de oscilaciones. Y él se para en el mismo 
sitio, donde se encontraba antes de que se sometiese al calentamiento 
el compartimiento izquierdo. Se establece de nuevo el estado de equi- 
librio en el cilindro con gas. Pero ahora, naturalmente, la tempera- 
tura y presión del gas son mayores que.antes del calentamiento. 
Ya que el émbolo se para en el sitio anterior, entonces la concen- 
tración de n moléculas (es decir, el número de moléculas en la unidad 
de volumen) quedó+como anteriormente. Esto significa, que como 
resultado del calentamiento del gas sólo cambió la energía cinética 
media de sus moléculas. Por lo tanto, la igualación de la temperatura 
significa la igualación de los valores de la energía cinética media de 
* las moléculas por ambos lados del émbolo. Al pasar al equilibrio se 
transmite una energía desde una parte del gas a la otra, pero no se 
iguala la energía de todo el gas como un todo, sino sólo la energía 
cinética media referida a una molécula. Precisamente, la energía 
cinética media de la molécula se comporta como temperatura. 

Estas magnitudes también se parecen en que la energía cinética 
media igual que la temperatura es una magnitud no aditiva, es igual 
para todo el gas y para cualquiera de sus partes (que contenga un 
número bastante grande de moléculas). La energía de todo el gas es 
una magnitud, naturalmente, aditiva, ella se compone de las energías 
de sus partes. . 

No se debe pensar que nuestros raciocinios sólo se refieren al caso, 
cuando el gas del cilindro está dividido en dos partes por el émbolo. 
Y sin émbolo, al chocar las moléculas entre sí se intercambiarían 
energía y se transmitiría de la parte más caliente a la parte menos 
caliente, en resultado de lo cual se igualaría la energía cinética media 
de las moléculas. El émbolo sólo hace visible la entrega de energía, 
ya que su movimiento está ligado.a la realización de un trabajo. 

Los razonamientos sencillos expuestos a pesar de que no son muy 
rigurosos demuestran que la magnitud conocida ya hace tiempo, 
bajo la denominación de temperatura, es realmente la energía ciné- . 

-tica media del movimiento de traslación de las moléculas. El que 
hayamos recibido este resultado para tl caso del gas ideal, no cambia 
la cuestión. No existe fundamento para considerar que esto no se 
relaciona también a los cuerpos líquidos y sólidos. : 

Es cómodo considerar, cuando se aplica el gas ideal, que la tem- 
peratura es igual a dos tercios de la energía cinética media de las 
moléculas, ya que esto simplifica la expresión de la fórmula (2.4) 
para la presión del gas. Designando por O la temperatura determina- - 
da de tal forma podemos escribir: . 

-2 mè ¿ i 


ei 


-36 Cap. Y. Teoría cinética de los gases ideales 


Entonces la ecuación (2.4) toma una expresión sencilla: 
p = nð. 


Según esta definición, la temperatura debe, naturalmente, medir- 
se en unidades de energía (en julios para el sistema SI, y en ergios 
para el sistema CGS). Sin embargo, no es cómodo utilizar tal unidad 
de temperatura. Incluso una unidad tan pequeña como el ergio, es 
demasiado grande para servir de unidad de medición de la tempera- 
tura. Con su empleo, las temperaturas que se encuentran con fre- 
cuencia estarían expresadas por números infimamente pequeños. Por 
ejemplo, la temperatura de fusión del hielo sería igual a 5,65- 1071 erg. 
Además, la medición de la temperatura expresada en ergios, sería 
muy dificultosa. 

Por esta causa e incluso porque se utilizaba la magnitud de tem- 
‘peratura mucho antes de que fuesen desarrolladas las representacio- 
nes cinético-moleculares, que aclararon el verdadero sentido de la 
temperatura, la miden en unidades viejas, en grados, a a pesar de la 
convencionalidad de esta unidad. 

Pero si se mide la temperatura en grados, entonces es necesario 
introducir el coeficiente correspondiente, que transforme las unidades 
de energía en grados. Está admitido designarlo por la letra k. Enton- 
ces la ligazón entre la temperatura T, medida en grados, y la energía 
cinética media se expresa por la igualdad: 


— 


2 m? 
3 2 


de aquí tenemos 


my? 3 


=> kT. o (3.1) 


Recordemos que la fórmula (3.1) se refiere a la molécula que con- 
venimos en considerar semejante a un punto. Su energía Cinética es 
la energía cinética del movimiento de traslación, cuya velocidad puede 
ser descompuesta en tres componentes. A causa de los movimientos 
“moleculares caóticos se puede admitir que la energía de las molécu- 
“las se distribuye, uniformemente, por todas las tres componentes de 
a te, de modo que a cada una de ellas le corresponde la ener- 


«gla 5 “xr. 


El factor k que expresa la relación entre la unidad de energía y 
“la unidad de temperatura, el grado Kelvin, se llama constante de 
„Boltzmann. Es claro, que su valor numérico se debe establecer ex- 
iperimentalmente. Debido a la importancia particular de esta cons- 
tante ella fue determinada por muchos métodos. Expongamos el 
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valor más exacto de esta constante èn la actualidad. En”el sistema 
SI 


k= 1,380662. 10723 J/K. 
En el sistema CGS 
k = 1,380662. 10716 erg/K. 


De la fórmula (3.1) se deduce que el cero de temperatura es la 
temperatura, para la cual es igual a cero la energía cinética media de 
los movimientos desordenados de las moléculas, es decir, la tempera- 
tura para la cual se suspende el movimiento caótico de las moléculas. 
Esto es aquel cero absoluto, origen de lectura de la temperatura ab- 
soluta, que se citó anteriormente. 

De la formula (3.1) también se deduce que no pueden existir tem- 
peraturas negativas, ya que la energía cinética es una magnitud esen- 
cialmente positiva. Sin embargo, más adelante, en el cap. VI se 
mostrará que para determinados sistemas se puede introducir, for- 
malmente, el concepto de temperaturas negativas. Sobre ellas, ver- 
daderamente, no se puede decir que estas temperaturas son más bajas 
que el cero absoluto y que ellas se refieren al estado de equilibrio del 
sistema. 

Ya que la temperatura se determina por la energía media del 
movimiento de las moléculas, entonces ella igual que la presión es 
una magnitud estadística. No se puede hablar de «temperatura» 
de una o unas cuantas moléculas, sobre las moléeulas «calientes» 
o «frías». No tiene sentido, por ejemplo, hablar sobre la tempera- 
tura de un gas en el espacio cósmico, donde el número de moléculas 
en unidad de volumen es tan insignificante que ellas no forman un 
gas en el sentido corriente de la palabra y no se puede hablar sobre 
la energía media del movimiento de las moléculas. 

Las energías ligadas a los movimientos caóticos de las partículas 
de un gas son muy pequeñas. De la fórmula (3.1) y del valor expuesto 
de la constante de Boltzmann se ve que a la temperatura de 1 K le 
corresponde una energía igual a 1,38-107% J. Para la temperatura 
más baja conseguida en la actualidad (del orden de 1078 K) la energía 
media de las moléculas es igual, aproximadamente, a 10-2? J. Inclu- 

.so la máxima temperatura conseguida artificialmente, cerca de 
100 millones de grados, desarrollada durante la explosión de la 
bomba atómica, corresponde a una energía insignificantemente pe- 
queña de las partículas 10715 J. l 

En vista de que la temperatura juega un papel muy importante 
en la Física y Técnica, ella junto con la longitud, masa y tiempo 
figura entre las magnitudes fundamentales del sistema SI, y la uni- 
dad de temperatura, el grado Kelvin, es una de las unidades funda- 
mentales de este sistema (la dimensión de la temperatura se repre- 
senta por la letra 0). 
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En el SI la unidad de temperatura (grado Kelvin) se estable- 
ce no a base del intervalo de temperaturas «temperatura del hielo en 
fusión — temperatura del agua en ebullición», sino a base del inter- 
valo «cero absoluto — temperatura del punto triple. del agua». El 
punto triple del agua es la temperatura, para la cual el agua, el 
vapor y el hielo se encuentran en equilibrio (véase $ 130). A la tem- 
peratura del punto triple del agua se le adjudica el valor 273,16 K 
(exactamente). 

De tal modo un grado Kelvin es igual a 1/273,16 parte del intervalo 
de temperaturas desde el cero absoluto de temperatura hasta la tempera- 
tura del punto triple del agua. 

Ya que la temperatura del punto triple del agua es igual a 0,01*C, 
entonces las medidas del grado en las escalas de Celsius y de Kelvin 
son iguales, y cualquiera temperatura puede expresarse bien en gra- 
dos Celsius (°C) o bien en grados Kelvin (K). 


$ 4. ECUACION DE ESTADO DEL GAS IDEAL 


- Las representaciones cinético-moleculares desarrolladas anterior- 
mente y las ecuaciones obtenidas a base de ellas permiten hallar las 
relaciones, que ligan entre sí las magnitudes que determinan el esta- 
do de un gas. Estas magnitudes son: la presión p, bajo la cual se 
encuentra el gas, su temperatura T y el volumen V que ocupa una 
determinada masa de gas. A ellas se-les llama parámetros de estado. 

Las tres magnitudes enumeradas no son independientes. Cada 
una de ellas es función de las otras dos. La ecuación que enlaza todas 
las tres magnitudes — presión, volumen y temperatura del gas, para 
su masa dada — se llama ecuación de estado y puede ser escrita en 


forma general así: 
p=f(V, T) 
Esto significa que el estado de un gas se determina sólo por dos 
parámetros (por ejemplo, la presión y el volumen, la presión y la 


temperatura o, por último, el volumen y la temperatura), el tercer 


parámetro se determina por los otros dos de forma unívoca. Si la 
ecuación de estado es conocida en forma explícita, entonces se puede 
calcular cualquier parámetro conociendo los otros dos. 

Para el estudio de los distintos procesos en los gases (y no sólo 
en los gases) es cómodo utilizar la representación gráfica de la ecua- 
ción de estado, en forma de curvas que relacionan uno de estos pará- 
metros con el otro, cuando el tercero está dado y es constante. Por 
ejemplo, cuando se da la temperatura constante, la relación entre la 
presión del gas y su volumen tiene la forma representada en la fig. 4. 
A las diferentes curvas les corresponden diferentes valores de tempe- 
ratura: mientras más alta sea la temperatura tanto más alta descan- 
sará la curva en el gráfico. En este diagrama el estado del gas está 


$ £. Ecuación de estado del gas ideal 89 


representado por un punto. La curva que relaciona un parámetro con 
otro indica el cambio de estado, llamado proceso en el gas. Así, por 
ejemplo; las curvas de la fig. 4 representan el proceso de dilatación 
o compresión del gas para una temperatura constante dada. En ade- 
lante, utilizaremos ampliamente 
gráficos semejantes al estudiar P 
los distintos procesos en los sis- 
temas moleculares. 

La ecuación de estado para 
los gases ideales se puede obte- . 
ner fácilmente de las ecuaciones 
fundamentales de la teoría ciné- 
tica (2.4) y (3.1). 

En efecto, poniendo en la 
ecuación (2.4) en lugar de la 
energía Cinética media de las 
moléculas su expresión de la 
ecuación (3.1) obtenemos: 


p=mnmkT. (4.1) 


FIG. 4 


Si el volumen V contiene. 
N partículas, entonces n = N/V, poniendo esta expresión en 
(4.1) tenemos: AS 


pV = NKT. E (4.2) 


Esta ecuación, en la cual entran lcs tres parámetros de estado, es 
la ecuación de estado de los gases ideales. 

Sin embargo, es útil transformarla de tal modo que en ella, en 
lugar del número de partículas N, difícil de medir directamente, 
figure la magnitud M de la masa del gas, fácil de medir. Para tal 
transformación utilizaremos el concepto de molécula-gramo o mol. 
Recordamos que un mol se llama tal cantidad de substancia, cuya 
masa expresada en gramos es igual a la masa molecular relativa de la 
substancia (a veces dicen «al peso molecular»). Esta unidad singular 
de cantidad de substancia es notable, porque como se sabe, un mol 
de cualquier substancia contiene un mismo número de moléculas. 
En efecto, si designamos las masas relativas de dos cualesquiera 
substancias por: uy y ps, y las masas de las moléculas de estas 
substancias por My, y Ma, entonces podremos escribir las igualdades 
“evidentes: 


y = MiNi, pa = MN, l | (4.3) 


en donde N, y N, son los números de partículas en el mol de estas 
substancias. Ya que de la misma definición de la masa relativa 
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se deduce que ti = mA , entonces dividiendo la primera de las 
igualdades (4.3) por la segunda, obtenemos que N, = N,, es decir, 
que el mol de cualquier substancia contiene el mismo número de 
moléculas. El número de" partículas en el mol que es igual para todas 
las substancias se llama número de Avogadro. Lo designaremos por No. 
De tal modo podemos'determinar el mol/como unidad de una magni- 
tud especial, la cantidad de substancia: 

4 mol es la cantidad de substancia que contiene un número de molé- 
culas o de otras partículas (por ejemplo, átomos, si la substancia está 
compuesta de átomos), igual al número de Avogadro. 

Si dividimos el número de moléculas N que tiene una masa deter- 
minada de gas por el número de Avogadro N, obtenemos el número 
de moles de esta masa. Pero esta misma magnitud. se puede obtener 
dividiendo la masa M del gas por su masa relativa y, así pues 

M N 


=o y M 
m N, y de donde, N =i No. 


Pongamos esta expresión para Y en la fórmula (4.2). Entonces la 
ecuación de estado toma la forma: 

pV = N&T. (4.4) 
En esta ecuación entran dos constantes universales, el número de 
Avogadro Nọ y la constante de Boltzmann k. Conociendo a una de 
ellas, por ejemplo, la constante de Boltzmann se puede determinar 


la otra (número de Avogadro) con un experimento sencillo, utilizando 
la misma ecuación (4.4.). Para esto, es necesario coger un gas cual- 


quiera, con una masa relativa conocida u, llenar con él una vasija 
de volumen V conocido, medir la presión p de este gas y su tempera- 
tura T y determinar su masa M, pesando la vasija vacía (evacuada) 
y luego rellena de gas. El número de Avogadro resultó igual 
a 6,02.103 mol”*, : 


El valor del número de Avógadro más exacto en la actualidad es: 


Na = 6,0220943 .10% mol”. 


El producto de las constantes universales-N ok, evidentemente, 
también. es una constante universal. Ella recibió el nombre de cons- 
tante universal de los gases, y, corrientemente, se designa por R: 


R = Nk x= 6,02. 1023 .1,38.1072 28,31 J/mol. K = 
= 8,341.10 erg/mol.K. 


(Valor exacto: R = 8,31441 J/mol- K). 
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Sustituyendo en la ecuación (4.4) Nk por la constante universal 
de los gases R, obtenemos: 


pV=-2 RT. (4.5) 
A la ecuación de estado del gas ideal representada en tal forma, 
frecuentemente, se la llama ecuación de Clapeyron — Mendeléiev. 


i M : is ; 
La magnitud — que figura en la ecuación, representa el número de 


moles en la masa dada de gas. Para un mol de gas, es decir, para el 
caso cuando M = y, la ecuación (4.5) tiene la forma: 


pV = RT. (4.6) 


$5. LEYES DEL GAS IDEAL 


Las leyes que dirigen el comportamiento de los gases conocidas 
mucho antes fueron descubiertas en su tiempo de un modo experi- 
metal (la ley de Boyle—Mariotte, fue descubierta ya en el siglo XVII). 
No es difícil convencerse de que todas estas leyes pueden ser obteni- 
das de la ecuación de la teoría cinética de los gases expuesta ante- 
- riormente. 

Ley de Boyle — Mariotte. Examinemos un gas cuando se conser- 
va constante su temperatura (tales condiciones se llaman isotérmi- 
cas). Si en la'ecuación de estado (4.5) suponemos T = const, entonces 
está claro, que la parte derecha de la ecuación resulta ser una magni- 
tud constante, de modo que 


pYV = const. (5.1) 


Esta fórmula, llamada ecuación de las isotermas, expresa, como se 
sabe, la ley de Boyle—Mariotte. De acuerdo a ella la compresión 
o dilatación de un gas a temperatura constante, es decir, el cambio 
de su volumen va acompañado por tal cambio de presión, que el 
producto de la presión por el volumen queda como magnitud cons- 
tante. La relación gráfica de p y V para distintas temperaturas 
está representada en la fig. 4. De la fórmula (5.1) se ve que estas 
curvas, llamadas isotermas, son hipérbolas. 

La ley de Boyle—Mariotte indica cómo cambia la presión de un 
gas con el cambio de su volumen cuando la temperatura es constante 
y, naturalmente, cuando la masa es invariable. 

Compresibilidad del gas ideal. Coeficiente isotérmico de compresi- 
bilidad. La propiedad del gas, como de cualquier otro cuerpo, de 
cambiar su presión al cambiar el volumen, se llama compresibilidad. 
Si el cambio -de volumen ocurre de tal modo que con ello no cambia 
la temperatura del gas, entonces la compresibilidad se caracteriza 
por el coeficiente isotérmico de compresibilidad yx, que se determina 
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como el cambio relativo del volumen que origina el cambio de presión 
en una unidad. Evidentemente, 
aV 
NET Aar dp E 

Aquí dV es el cambio dle volumen que origina el cambio de presión 
de la magnitud dp, V es el volumen inicial (se llama cambio relativo 
de cualquier magnitud a la relación entre el cambio de esa magnitud 
y su valor inicial). El subíndice 7 de la derivada indica que ésta se 
toma para T = const. 

Para el gas ideal se calcula fácilmente el valor de x. De la ecuación 
de estado (4.5) obtenemos: 


(5.2) 


d(pV)=V dp+p dV =0 (E RT =const) y 


de donde : 
=y). (5.3) 


El signo menos indica que el aumento de volumen conduce a una 
disminución de presión. 

El coeficiente isotérmico de compresibilidad del gas ideal es, 
pues, igual a la magnitud inversa de su presión, y se mide en el 
sistema SI en unidades m?/N y en el 
CGS en unidades cm?/din. 

Con el aumento de la presión, la mag- 
nitud yx disminuye, naturalmente, ya que 
mientras mayor sea la presión, tanto me- 
nores serán las posibilidades del gas de 
comprimirse aún más. 

Ley de Gay-Lussac. Supongamos ahora 
que el gas se encuentra en las condicio- 
nes, cuando se conserva constante su pre- 
OZZZATRZIZTIZZZITZ sión p, pero cambia la temperatura. Tales 

FIG. 5 condiciones se pueden realizar, si colo- 
camos el gas en un cilindro, cerrado por un 
émbolo móvil (fig. 5). Cualquier cambio. 

de opera ie en tal cilindro origina el desplazamiento del émbolo 
y el cambio de volumen. La presión queda constante. 

De la ecuación (4.5) se ve que en este caso la relación entre el 

volumen del gas y su temperatura también será constante: 


LUL N 
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TM E — const, (: 
Pp 


Esta expresión, llamada ecuación de las isobaras (el proceso que 
se desarrolla cuando la presión es constante se llama isobárico) expre- 
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sa la conocida ley de Gay-Lussac (algunas veces la llaman ley de 
' Charles sin suficiente fundamento). 

El gráfico de la isobara V = f (TJ, como se ve de (5.4) tiene la 
forma de una recta que sale del origen de coordenadas. 

Coeficiente de dilatación volumétrica del gas para la presión 
constante. El coeficiente de dilatación volumétrica œ puede re- 
presentarse en una forma análoga a la del coeficiente de compresibi- 
lidad: 


a=+ (E), ] | (5.5) 


De la ecuación de estado (4.5) se deduce que 


aT pop? 
de donde 
1 ay 4 
ay (Er ar ), =F, 


es decir, el coeficiente de dilatación volumétrica del gas ideal es 
igual a la magnitud inversa de la temperatura absoluta. Para 0° G 
por ejemplo, el es igual a 1/273 K-14.. 

Proceso isocórico. Si el gas se encuentra en tales condiciones 
cuando conserva constante el volumen (el proceso que occurre en ta- 
les condiciones se llama ¿socórico), entonces, como se ve de la ecua- 
ción de estado (4.5), el cambio de presión del gas al cambiar su 


temperatura se efectúa de tal modo que la relación 7 queda constante 
2M R const. DN (5.6) 


Sin embargo, esta afirmación no se puede considerar ley de la 
naturaleza. La escala de temperatura del gas ideal se construye pre- 
cisamente a base de la suposición que p/T = const (véase $ 3). Por 
eso, la comprobación experimental de esta «ley» no puede dar un 
resnltado diferente. 

Ley de Avogadro. De la ecuación de estado del gas ideal también 
se deduce la ley de Avogadro, de acuerdo a la cual para las mismas 
presiones y temperaturas en volúmenes iguales de cualquier gas, se 
contiene el mismo número de moléculas. Efectivamente, supongamos 
que tenemos dos volúmenes iguales con dos gases distintos para unas 

_ mismas presiones y temperaturas. Para cada uno de ellos se puede 
escribir la ecuación de estado en la forma (4.2): 


PEIER Va SNe T 
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donde N, y N, son los números de moléculas en cada uno de los 

volúmenes. De estas dos igualdades se deduce directamente que 
Ni = Na 


Esta es la ley de Avogadro. 

De esta ley se deduce, év dentemente, que a la inversa, distintos 
gases que contienen el mismo número de moléculas, para unas mismas 
presiones y temperaturas, ocuparán los mismos volúmenes. Por eso 
un mol de cualquier gas, para una presión y temperatura dadas, 
ocupa un mismo volumen. En particular, para la temperatura 
de 0° C (273,15 K) y para una presión de 1 atm, (1,01-10% N/m?) el 
mol de cualquier gas ocupa el volumen 


_RT 831-273 o 
Vo= ~ Toriy  2,24.10 m*/mol. 


El valor exacto es: V, = 2,2241383-10-? m?/mol. 
Se puede calcular fácilmente, también el número no de moléculas 
en 1 cm? para estas condiciones, llamadas condiciones normales: 


_ No 0,02:408% 2 4086 28 
MAT oa = 21:10 m* 


Este número se llama número de Loschmidt. 

Ley de Dalton. Supongamos que en la vasija de volumen V se 
tiene una mezcla de distinios guses en estado de equilibrio térmico 
que no reaccionan químicamente entre sí. La ecuaición de estado 
para esta mezcla tiene la forma 


PV=(Ni+Na+ Ns.) AT, 


donde N,, Na, N3 . . . son ios números de moléculas de las compo- 
nentes correspondientes de la mezcla. 
Evidentemente, que 


Nit N; HN t.o =N, 
donde N es el número total de moléculas en la vasija. 
La presión del gas es . 


po TE AART HAAT +... 


Esta expresión indica que cada grupo de moléculas ejerce una pre- 
sión, independiente de la presión que ejercen las otras moléculas. 
Esto está condicionado por el hecho de que en el gas ideal las molé- 
culas no interaccionan. Las moléculas no «conocen» la existencia 
de las otras moléculas. Las expresiones 


N N N 
FET =D, FET = Pa, y ET Pam ..- 
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representan las presiones de cada componente de la mezcla que ocupa 
el volumen V, es decir, P}, Pas Pg» - - - son las presiones parciales ` 
de las componentes de la mezcla. Recordemos, que se llama presión 
parcial de cualquier gas —componente gaseosa de la mezcla— a la 
presión que realizaría este gas, si ocupase él solo todo el volumen 
ocupado por la mezcla. 

De tal modo 


P= Pit Pt Pat.. 


es decir, de la mezcla de gases es igual a la suma de las presiones 
parciales de sus componentes. Este es el contenido de la ley de Dal- 
ton, que es, evidentemente, justo sólo para los gases ideales. 

La experiencia demuestra que a presiones suficientemente altas 
(decenas de atmósferas), cuando no se pueden considerar a los gases 
como ideales, se observan desviaciones (a uno u otro lado) de la ley 
de Dalton. 

Empleando los resultados fundamentales de la teoría cinética - 
de los gases, hemos obtenido las leyes que rigen el comportamiento 
de los gases, establecidas exporimentalmente mucho antes de que 
fuese desarrollada la teoría. Esto, en cierta medida, confirma la 
justeza de la teoría, permite considerarla comprobada por la expe- 
riencia. Esto indica también que las leyes de los gases, examinadás 
anteriormente, se refieren sólo a los gases ideales, lo que, hablando 
en general, no era conocido hasta la aparición de la teoría cinética 
de los gases. En efecto, la experiencia demuestra que, cuando no se 
cumple la condición de idealidad, se observan desviaciones de las 
leyes de los gases. Por eso, se puede considerar que el cumplimiento 
riguroso de las leyes de los gases, expuestas anteriormente, es un 
síntoma de la idealidad del gas. Por eso, precisamente, algunas veces 
se llaman gases ideales a los que cumplen, por ejemplo, la ley de 
Boyle—Mariotte y de Gay-Lussac.,* 


_6. VELOCIDADES DE LAS MOLECULAS GASEOSAS 


La ecuación fundamental de la teoría cinética de los gases estable- 
ce una relación entre la energía cinética media del movimiento 
de translación de las moléculas y la temperatura absoluta: 


m 3, 


Al mismo tiempo, también se determina la velocidad cuadráti- 
ca media de las moléculas 


y =i=y E > o (6.1) 
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que para el gas dado (para el valor dado de la masa m de la molécula? 
sólo depende de la temperatura. Si el numerador y denominador del 
quebrado en la expresión subradical de la parte derecha de la igual- 
dad (6.1) los multiplicamos por el número de Avogadro, entonces 


= 3RT 
oey E, (6.2) 


ya que Nok = R y Nom = p. Ya que según la ecuación de esta- 
do (4.6) pV = RT, donde V es el volumen ocupado por el mol del 
gas, se puede representar la igualdad (6.2) en la 


a L (6.2) 


donde p es la densidad del gas, evidentemente, igual a E , es decir, 


a la masa del mol dividida por su volumen. : 

La fórmula (6.3) indica que la velocidad cuadrática media de las 
moléculas puede ser calculada de les datos de medición de las magni- ` 
tudes puramente macroscópicas: de la presión del gas y de su densi- 
dad. Así, por ejemplo, la densidad del nitrógeno a la presión at- 
mosférica y a la temperatura de 0° C es igual a 1,25 kg/m?. La veloci- 
dad cuadrática media de las moléculas del nitrógeno será en este caso 
igual a: 


ER 3-1,013-105 
v= 107 500 mys. 

Para estas mismas condiciones, la densidad del hidrógeno es 
15 veces menor que la del nitrógeno. Por eso, la velocidad cuadrática 
media de las moléculas del hidrógeno será casi 4 veces mayor, e igual 
aproximadamente a 2 000 m/s. 

Es interesante indicar que la velocidad de las moléculas de un 
gas es próxima a la velocidad del sonido en el mismo gas. Esto se 
explica por que las ondas acústicas en el gas se transportan por las 
moléculas en movimiento. No es extraño, por eso, que la velocidad e 
del sonido en el gas se determina aproximadamente por la fórmula 


c = V php. 


Representa un gran`interés la determinación experimental de 
la velocidad de las moléculas gaseosas, ya que esto da la posibilidad 
de determinar experimentalmente el valor de la constante k de 
Boltzmann, cuya importancia es evidente en la teoría cinética. La 
primera determinación experimental directa de la velocidad de las. 
moléculas gaseosas fue realizada por Stern (el año 1920). 


$ 6. Velocidades de las moléculas gaseosas 41 


Experimento de Stern. El esquema está representado (en el plano) 
en la fig. 6. Como fuente de partículas (en el caso dado de átomos), 
cuya velocidad se investiga, sirve un hilo de platino L, recubierto 
con una capa de plata. Este hilo está rodeado por dos diafragmas 
cilíndricos en los cuales están cortadas unas ranuras estrechas Sy 
y S,, de modo que el hilo y las ranuras están situados en un mismo 


FIG. 6 


plano vertical. Este dispositivo está colocado dentro del cilindro P, 
en cuya pared interior, frente a la ranura S,, se tiene un blanco que 
es una laminita desmontable de latón. Todo este sistema está situado 
debajo de la campana de una bomba, que crea: un alto vacío 
(1075 tor), y puede girar con gran velocidad alrededor de un eje, 
a lo largo del cual está tensado el hilo L. 

Haciendo pasar la corriente eléctrica a través del hilo L, Stern 
lo calentaba hasta la temperatura para la cual sensiblemente se 
evapora la plata (1235 K). Con ello, los átomos de plata, cuyas 
velocidades corresponden a la temperatura del hilo vuelan en todas 
direcciones. Parte de los átomos pasa a través de las ranuras Sy y Sa, 
que cortan de la corriente de átomos, un haz estrecho dibujado con 
gran contraste, compuesto de las partículas que se mueven en una 
dirección y no chocan entre sí (tales corrientes dirigidas de moléculas 
llevan la denominación general de haces moleculares). 

Cuando todo el sistema está inmóvil, los átomos de plata que 
forman el haz se condensan sobre el blanco en el sitio, designado en la 
fig. 6 por la letra Æ, formando sobre el blanco una franja que se 
considera como la imagen de la ranura S}. Pero si se pone en rotación 
el aparato, los átomos del haz ya no caerán en A, y resultarán despla- 
zados con relación a A en una determinada distancia ô (en - la 
fig. ô = AA’). En efecto, la distantia r, desde la ranura S, hasta 
el blanco, es. recorrida por los átomos que se mueven con la veloci- 
dad v durante el tiempo t = r/v. Pero en este tiempo cada punto 
del cilindro giratorio se desplaza a una distancia ô, igual a 27 nRT, 
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donde n es el número de revoluciones por segundo del cilindro P, 
«y R es el radio de este cilindro: i 


ô = 2n nRT. 


Poniendo aquí en lugar de t su valor riv obtenemos: 


ô n 2an Rr i 
vV 


(6.4) 


Cuando el aparato gira en sentido contrario la franja se desplaza 
a esa distancia pero al otro ladó de A. De tal modo sobre el blanco 
se obtienen dos franjas separadas por la distancia 26. Esto permite 
elevar la exactitud de la medición de ô. 

Midiendo la distancia entre las franjas y conociendo n, r, y R 
se calcula por la fórmula (6.4) la velocidad v de los átomos para la 
temperatura del hilo. 

Los valores, medidos de tal forma, de la velocidad de los átomos 
resultaron ser próximos a los valores calculados por la fórmula (6.1). 

El método de los haces moleculares elaborado por Stern, se 
emplea ampliamente hasta hoy día para investigar distintas pro- 
piedades de las partículas. 

Es importante señalar que en el experimento de Stern las bandas 
desplazadas en el blanco se obtenían bastante anchas, borrosas, 
y en general no eran la imagen de la ranura, a diferencia de la banda 


no desplazada limpia y estrecha. Esto era de esperar, teniendo en 


.cuenta que los átomos de plata se desprenden de la fuente con distin- 

tas velocidades. Es claro que los átomos más veloces caerán en el 
blanco con un desplazamiento menor que los átomos más lentos, 
‘en relación al lugar de caída de los átomos cuando el aparato estaba 
inmóvil. La distancia 26 entre las bandas es la distancia entre tales 
partes, en donde se observaba la mayor densidad de plata y, por 
consiguiente, allí, donde cayó el mayor número de moléculas. 

Se puede mostrar que en el blanco caerán, con la máxima densi- 
dad, las moléculas, cuya velocidad es aproximadamente 1,3 veces 
mayor que la velocidad cuadrática media. Por eso, la velocidad v 
calculada según la fórmula (6.4), en la cual ô esla mitad de la dis- 


tancia entre las partes más densas de los sedimentos de plata, es 
igual a 


vz 1,3. 


' Después de obtener la teoría cuadrática media de los experi- 
mentos de Stern descritos, se puede calcular el valor de la constante 
de Boltzmann utilizando (6.1). Los experimentos de Stern permiten 
no sólo medir la velocidad cuadrática media, sino también determi- 


nar a grosso modo la distribución de las moléculas, según la borrosi- 


. dad de los sedimentos. 


—-_  _ _—_—__—_—_—_—— 
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$ 7. MOVIMIENTO: BROWNIANO 


El así llamado movimiento browniano sirve como una de las 
demostraciones. más convenientes de la realidad del movimiento de 
las moléculas. Fue descubierto en el año 1827'por el botánico inglés 
Brown al estudiar las pequeñísimas esporas de la suspensión acuosa.’ 
Al mirar con un miscroscopio de gran -aumento, el descubrió que 
éstas se encuentran en movimiento desordenado continuo, como si 
ejecutasen un baile salvaje y fantástico. 

Los experimentos sucesivos demostraron que estos movimientos 
no están ligados al origen biológico de las partículas o con cualquier 
movimiento del líquido. Semejantes movimientos son realizados 
por cualesquier partículas pequeñas suspendidas en el líquido o en 
el gas. Movimientos desordenados de tal género los realizan, por 
ejemplo, las partículas de humo en el aire inmóvil. Tal movimiento 
desordenado de las partículas suspendidas en el líquido o en el gas 
recibió el nombre de movimiento browniano, 

Experimentos especiales mostraron que el carácter del movimien- 
to browniano depende de las propiedades de líquido o gas en el que 
están suspendidas las partículas y no depende de las propiedades 
de la substancia de estas partículas. La velocidad de movimiento 
de las partículas brownianas crece con el aumento de la temperatura 
y con la disminución de las dimensiones de las partículas. 

Todas estas leyes son fáciles de explicar si admitimos que los 
movimientos de las partículas en suspensión se originan a conse- 
cuencia de los choques, que sufren ellas por parte de las moléculas 
en movimiento del líquido o gas en que se encuentran. 

Naturalmente, cada partícula browniana está sometida a tales 
golpes por todas partes. Durante el movimiento completamente 
desordenado de las moléculas, parecería ser y era de esperar, que el 
número de choques que recibe la partícula desde cualquier dirección 
debería ser exactamente igual al número de choques desde dirección 
contraria, de manera que todos estos choques deben compensarse 
completamente unos con otros y la partícula debe quedarse inmóvil. 

Así, precisamente, ocurre si las partículas no son muy pequeñas. 
Pero cuando tenemos partículas microscópicas (10-*—10-* cm) la. 
cuestión es diferente. Del hecho que los movimientos moleculares 
son caóticos, se deduce solamente que en término medio el número 
de choques es igual para las distintas direcciones. Pero en un sistema, 
tan estadístico como un líquido o gas son inevitables las desviaciones 
de los valores medios. Tales desviaciones de los valores medios de 
unas u otras magnitudes, que se realizan en un pequeño volumen 
o durante pequeños intervalos de tiempo, se llaman fluctuaciones. 
Si en un líquido o gas se encuentra un cuerpo de dimensiones co- 
rrientes, entonces el número de choques que sufren por parte de las . 
moléculas es tan grande que no se pueden apercibir ni golpes separa- 
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dos, ni el predominio casual de golpes en una dirección sobre los 
golpes en otra dirección. Para las partículas pequeñas el número 
general de golpes que sufren no es relativamente grande, de modo 
que se hace sensible el predominio de golpes, ya sea en una o en otra 
dirección. Precisamente, gracias a tales fluctuaciones del número 
de choques, se originan los movimientos convulsivos tan característi- 
cos de las partículas en suspensión que se llaman movimiento brow- 
© Está claro, que los movimientos de las partículas brownianas 
no son movimientos moleculares: nosotros vemos no el resultado del 
choque de una molécula, sino el resultado del predominio del número 
de choques en una dirección sobre el número de golpes en dirección 
contraria. El movimiento browniano sólo descubre, claramente, la 
misme-—existencia-del-movimiento-—molecular-desordenado. ; 

De tal modo, el movimiento browniano se explica por que se 
origina una fuerza resultante de determinada dirección, como resulta- 
do de la desigualdad casual del número de choques de las moléculas 
con la partícula en distintas direcciones. Ya que las fluctuaciones 
son corrientamente momentáneas, después de un corto intervalo 
de tiempo cambia la dirección de la resultante y junto con ella cam- 
bia la dirección de desplazamiento de la partícula. De aquí que el 
caos observado en los movimientos brownianos refleje el caos de los 
movimientos moleculares. 

La explicación cualitativa expuesta del movimiento browniano 
la completaremos con el examen cuantitativo de este fenómeno. 
Su teoría cuantitativa fue dada por primera vez por Einstein e inde- 
pendientemente por Smolujovsky (el año 1905). Aquí expondremos 
la deducción de la consecuencia más fundamental de esta teoría, 
más sencilla que la de estos autores. 
` A consecuencia de la compensación incompleta de los choques 
de las moléculas sobre la partícula browniana, como vimos, actúa 
cierta fuerza resultante F, bajo cuya acción se mueve la partícula. 
Además de esta fuerza sobre la partícula actúa la fuerza de roza- 
miento f, originada por la viscosidad del medio y dirigida en sentido 
contrario a la fuerza F. 

Para sencillez supongamos que la partícula tiene forma de esfera 
con un radio a. Entonces la fuerza de rozamiento puede ser expresada 
por la fórmula de Stokes 


f = nav, 


donde n es el coeficiente de rozamiento interno del líquido (o gas), 
y ves la velocidad de movimiento de la partícula. La ecuación del 
movimiento de la partícula (segunda ley de Newton) tiene por eso 
la forma: 


mr=F—Srmar. ` (7.4) 


1 
| 
| 
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Aquí, m es la masa de la partícula, res su radio vector con relación 


a un sistema de coordenadas arbitrario, r = v es la velocidad de la 
partícula y F es la resultante de las fuerzas originadas por los choques 
de las moléculas. 

Examinemos la proyección del radio vector r sobre uno de los 
ejes de coordenadas, por ejemplo, sobre el eje X. Para esta componen- 
te la ecuación (7.4) se escribe en la forma: 

mz = F, — ônnaz, 


a (7.2) 
donde, F, es la componente de la fuerza resultante F sobre el eje X. 
Nuestra tarea consiste en hallar el desplazamiento x que la partí- 
cula browniana recibe bajo la acción de los choques de las moléculas. 
Cada partícula está sometida constantemente a los choques con las 
moléculas, después de lo cual cambia la dirección de su movimiento. - 
Las diferentes partículas reciben desplazamientos, que se diferencian 
tanto en magnitud como en dirección. El valor probable de la suma 
de los desplazamientos de todas las partículas es igual a cero, ya que 
los desplazamientos pueden tener con igual probabilidad signo posi- 


tivo o negativo. El valor medio de la proyección del desplazamiento x 
de las partículas, por eso, será igual a cero. Sin embargo, no será 
igual a cero el valor medio del cuadrado del desplazamiento, es decir, 
la magnitud x% ya que z? no cambia su signo cuando cambia el 
signo de x. “Transformemos, por eso, la ecuación (7.2) de tal modo, 
que entre en ella la magnitud x?. Para ello, multipliquemos por 
x ambas partes de esta ecuación 


max= aF,— 6nnazz. (7.3) 


Utilicemos las identidades evidentes: 


te ul A E -_ í (e) 
Tr = 7 TE ij A d 


Poniendo estas expresiones en (7.3) obtendremos: 


m d? (1?) de y2 d (2?) 
Fu" (3) = — 3na — HIF e 


Esta igualdad es justa para cualquier partícula y por lo cual 
también es justa para los valores medios de las magnitudes que 
figuran en elia, si se toman los valores medios de un número bastante 
grande de partículas. Por esta razón. se puede escribir: 


m d fué) (5 zo A o o. 
TE dé 7) = —3nmna dt Talsi 


donde z? es el valor medio del cuadrado del desplazamiento de la 


d 


partícula, y (F i es el valor medio del cuadrado de su velocidad. 


qe 
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El valor medio de la magnitud Pa que entra en la igualdad, es 
igual a cero ya-que para un-gran número de partículas x y F's pueden 
tomar con. la misma -frecuencia tanto valores positivos como nega- 
tivos. 
Por eso la ecuación (7.2) toma la forma: 
mad? d? (22) z (E dx 
Az) = 


q =. ce 
—3na LA + (74) 


zr . pons i Vè ý 
La magnitud (E y representa en esta ecuación el valor medio 


del cuadrado de la proyección. de la velocidad sobre el eje X. Ya que 
el movimiento de las partículas es completamente caótico, entonces 
los valores medios de los cuadrados de las proyecciones de la veloci- 
dad, según todos los tres ejes de coordenades, deberán ser iguales 
unos a otros, es decir, E 
(a) 
di i 


Tdz\2 7 dy \2 
(e) = (5) = 
Es también evidente, que la suma de estas magnitudes deberá ser 
igual al valor medio del cuadrado de la velocidad v? de las partículas: 


EAH Er. 


Por consiguiente, 


~ 

e| E 

—r | 
w 
Il 

co] > 
Sol 
N, 


De F modo, la expresión que nos interesa, que figura en (7.4) es 
igual a: 


de y i m 2 m? 
di A E E o 

La magnitud mv*/2 es la energía cinética media de la partícula 
browniana. Al chocar las partículas brownianas con las moléculas 


del líquido o gas se intercambian con ellas la energía y se encuentran 


en equilibrio térmico con el medio en donde se mueven. Por eso, 
la energía cinética media del movimiento de traslación de la partícu- 
la browniana deberá ser igual a la energía cinética media de las 
moléculas del líquido (o gas) que como sabemos es igual a 3/2 kT: 


a). =kT. > | -05 


io 
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La circunstancia de que la energía cinética media de la partícula 
browniana sea igual a 3/2 kT (lo mismo que para la molécula gaseosa) 
tiene una importancia de principio. En efecto, la ecuación funda- 
mental (3.1) deducida anteriormente, es justa: para cualesquiera 
partículas que no actúan una sobre la otra, que realizan un movi- 
miento caótico. Es indiferente que las partículas sean moléculas 
invisibles para el ojo, o partículas brownianas mucho mayores que 
contengan miles de millones de moléculas. La partícula browniana 
se puede considerar, desde el punto de vista cinético-molecular, como 


una molécula gigante. Por eso, la expresión de la energía cinética 


media para tal partícula debe ser la misma que para las moléculas. 
Las velocidades de las partículas brownianas, desde luego, son 
incomparablemente menores en correspondencia a su mayor masa. 

Volvamos ahora a la ecuación: (7.4) y teniendo en cuenta a. 5) 


escribámosla en la forma: 


d? (23) d E 


dt? 


— kT = —3nna 


tE 
2 


Esta ecuación se integra faoine Designando =Z, obte- 


nemos: 


+ E = ia 


y después de la separación de variables, nuestra ecuación se dañe: 
ma en 


dZ Dens nna dt 
kT m 
ET 


Integrando la parte izquierda de esta ecuación entre los límites 
desde O hasta Z, y la parte derecha desde O hasta ż, obtenemos: 


Z az t 
fz HT =-| Se de, 
ò _3Nna 0 
o bien 
kT kT __ Sana 
In (2— 5555) — (= am" m i 
De donde 
xna E 
Z= (1—6 m ') = A 


sm 
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Enna 

Fácilmente nos podemos cerciorar que la magnitud e ™ 

es insignificantemente pequeña para las condiciones corrientes del 
experimento. En efecto, las medidas de las partículas brownianas 
no sobrepasan de 10-4 cm, la viscosidad del líquido por lo común 
es próxima a la viscosidad del agua, es decir, aproximadamente 
igual a 107? (en el sistema de unidades CGS), la densidad de la 
substancia de las partículas es del orden de la unidad. Teniendo 


presente, que la masa m de la partícula es igual a á nap, obtenemos 


t 


3 
nna zami 
que el exponente E t, parat > 107 s, es tal que la magnitude ™ 
se puede despreciar. Por consiguiente, si el intervalo de tiempo entre 
las observaciones consecutivas de las partículas son superiores 


a 107 s, lo que naturalmente, siempre tiene lugar, entonces: 


t 


kT 


L=. (7.6) 


Para intervalos de tiempo At finitos y para los desplazamientos Az? 
correspondientes, la ecuación (7.6) se puede escribir en la forma: 


Az? kT 


Ar = Brna’ (7.6a) 
de donde 
SS . kT 
Az? = a At, (7.7) 


El valor del cuadrado del desplazamiento de la partícula browniana 
en el intervalo de tiempo At a lo largo del eje X, o de cualquier otro 
eje, es proporcional a este intervalo de tiempo. 

La fórmula (7.7) permite calcular el valor medio del cuadrado 
de los desplazamientos, tomándose la media para todas las partículas 
participantes del fenómeno. Pero esta fórmula es justa, también, 
para el valor medio del cuadrado de muchos desplazamientos sucesi- 
vos de una sola partícula en iguales intervalos de tiempo. Desde 
el punto de vista experimental es más cómodo observar, precisamen- 
te, los desplazamientos de una partícula. Estas observaciones fueron . 
hechas por Perrin en el año 1909. 

Perrin observó el movimiento de las partículas a través de un 
microscopio, cuyo ocular estaba dotado de una red de líneas perpendi- 
culares entre sí, que servían de sistema de coordenadas. Utilizando 
esta red, Perrin señaló en ella las posiciones sucesivas de la partícula 
escogida. por él después de determinados intervalos de tiempo 
At (30 s). Uniendo luego los puntos, que indicaban las posiciones : 
de la partícula, obtuvo un cuadro semejante al representado en la 
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fig. 7. En esta figura están indicados tanto los desplazamientos de 
las partículas, como de sus proyecciones sobre el eje X. 

Es necesario tener en cuenta, que los movimientos de la partícula 
son mucho más complejos de lo que se puede juzgar según la fig. 7, 
ya que aquí están señaladas las posiciones después de intervalos de 
tiempo no muy pequeños (del “orden de 30 s). Si disminuimos estos . 


FIG. 7 


intervalos, entonces resulta que cada segmento rectilíneo de la 
fig. 7 se desarrolla en una trayectoria en zigzag, tan compleja, como 
la de toda la figura. 

En sus observaciones, Perrin pudo medir los desplazamientos Ax 
y calcular los valores medios de sus cuadrados. Los datos de estas 
mediciones estaban en buena concordancia con la fórmula (7.7). 
De esta forma se ratificó la justeza de la explicación cinético-molecu- 
lar del fenómeno del movimiento browniano y de la misma teoría 
cinético-molecular. 

La fórmula (7.7) puede ser utilizada para determinar la constante % 
de Boltzmann si son conocidos los valores de la viscosidad y del 
líquido, de su temperatura T y del radio a de la partícula. El valor 
de esta constante obtenida por Perrin y otros investigadores a base 
de semejantes mediciones es próximo al valor citado anteriormente 
de k = 1,380-10716 erg/grad. Indiquemos aquí, que el mismo Perrin 
utilizó los datos que obtuvo para- determinar el número de Avogadro 


según la fórmula No = Z , ya que la constante R puede ser determi- 


nada de la ecuación de estado. 
Los experimentos de Perrin tuvieron un gran valor para funda- 
mentar por fin la teoría cinético-molecular. 
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Los movimientos moleculares caóticos conducen a que las partí- 
culas del gas se' distribuyan uniformemente por el volumen de la 
vasija, de modo que en cada unidad de volumen en término medio 
se contiene el mismo número de partículas. En el estado de equilibrio, 
la presión y temperatura también son iguales en todo el volumen. 
Pero esto ocurre así, sólo en el caso, cuando sobre las moléculas 
no actúan fuerzas externas. Con la existencia de tales fuerzas, los 

movimientos moleculares conducen 

a un comportamiento particular de 
los gases. 

Examinemos, por ejemplo, un 

` gas (aire) que se encuentra bajo 

la acción de la fuerza de grave- 

dad. Si no existiese el movimiento 


ellas «caerían» sobre la Tierra bajo 
' la acción de la fuerza de gravedad 
y todo el aire formaría una capa 
delgadísima sobre la superficie de 
la Tierra. Si no existiese la fuerza 
de gravedad, pero existiesen los 

FIG. 8 movimientos moleculares, las molé- 

culas se dispersarían por todo el es- 

pacio universal. La existencia de la 
atmósfera, como envoltura aérea de la Tierra, en su forma actual, 
es debida a la presencia conjunta del movimiento térmico de las 
moléculas y de la fuerza de atracción a la Tierra. Con ello se establece 
una distribución de las moléculas, completamente determinada, 
según la altura de la atmósfera. En correspondencia a esta distribu- 
ción de las moléculas se establece una ley determinada para el cambio 
de presión de un gas con la altura que no es difícil hallar. 

- Examinemos una columna vertical de aire (fig. 8). Supongamos, 
que al nivel de la Tierra, donde x = 0, la presión es igual a pọ y a la 
altura z es igual a p. Al cambiar la altura en dx la presión cambia 
en dp.: La presión del aire a una altura determinada será igual, como 
es sabido, al peso de la columna vertical de aire que se encuentra 
a esta altura sobre una superficie igual a la unidad. Por eso, dp 
es igual a la diferencia de los pesos de lás columnas de aire sobre la 
unidad de superficie a las alturas z y z + dx, o sea, igual al peso 
de la columna de aire de altura dx y superficie de la base de una 
unidad 

dp = —pg dz, 
donde p es la densidad del aire (la masa de la unidad de volumen) 
y g es la aceleración de la fuerza de gravedad. La densidad o del 


térmico de las moléculas, todas ' 
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gas es igual, evidentemente, al producto de la masa-m de la molécula 
por el número r de ellas en la unidad de volumen:. 


p = mn. 


De la teoría cinética se sabe [fórmula (4.1)] que, n = gz- Por 


. . m 
l consiguiente, p = -7 y 


dp= — 7$ pdz. 


Esta ecuación (para la separación de variables) se puede escribir 

en la forma: 
I a E dg, , (8.1) 
Si consideramos que la temperatura es la misma a cualquier altura 


(lo que no es justo en general), 'entonces, integrando esta ecuación, 
obtenemos: 


ln p= di C, | (8.1a) 
donde C es la constante de integración. De aquí 
Com (8.1b) 


La constante C se determina de la condición, que para z = Q 
la presión p = po. Poniendo en la ecuación (8.1b) estos valores de c 


- y p, obtenemos 


C = Po: 
Por consiguiente, la relación que nos interesa entre la presión del 
aire y la altura sobre la superficie de la Tierra tiene la forma: 


MB 
p= pe *T l l . (8.2) 


o, teniendo en cuenta que m = Y (u es el peso molecular, es decir, 
i 0 


la masa del mol, NV, es el número de Avogadro), obtenemos: . 


p=pe PT”, JUN ~. (8.2a) 


La ecuación (8.2) que establece la ley de disminución de la presión 


_ con la altura se llama fórmula barométrica. De esta ecuación se ve 


que la presión del gas disminuye con la altura según la ley exponen- 
cial. Para determinar la altura sobre la tierra se utiliza esta ley, 
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midiendo la presión a la altura dada y al nivel del mar (natural- 
mente, la última es suficiente medirla una sola vez). 

Los aparatos que sirven para medir la altura de cúspides monta- 
fosas, del vuelo de los aviones, etc., son unos barómetros especiales, 
cuya escala está graduada directamente en metros. Sin embargo, 
para estos fines es necesario introducir en la ecuación (8.2) una co- 
rrección de la temperatura que, como se sabe, disminuye con el 
aumento de altura, mientras que la fórmula barométrica fue obtenida 
por nosotros con la suposición de la constancia de temperatura 
a cualquier altura. 

Utilizando la fórmula barométrica (8.2), también se puede deter- 
¿minar la constante k de Boltzmann, pero en este caso la exactitud 
no es muy grande debido precisamente a la corrección de temperatura. 

Ya que la presión de un gas, como vimos anteriormente, es pro- 
porcional al número n de moléculas en la unidad de volumen (p = 
= nkT), entonces la fórmula (8.2) también expresa la ley de disminu- 
ción de la densidad de las moléculas con la altura 


n=ny *T E (8.3) 


“donde n y ny son los números de moléculas en una unidad de volu- 
men en los puntos, entre los cuales la diferencia de alturas es igual 
a x. Esta fórmula, así como la fórmula (8.2a), indica que la atmósfera 
de la Tierra debe prolongarse hasta el RA l 

Al deducir la fórmula barométrica (8.2a) o (8.3) suponíamos que 
la aceleración de la fuerza de gravedad g era constante, es decir, 
mo dependía de la altura z. A base de esto, al integrar la ecuación (8.1) 
:sacamos a g fuera del signo integral. Tal simplificación es aceptable 
“para valores de x relativamente pequeños (del orden de decenas de 
kilómetros). Para grandes alturas es necesario tener en cuenta, que 
.la aceleración de la fuerza de gravedad disminuye a la medida que 
nos separamos de la superficie de la Tierra. En efecto, de la ley de 
gravitación universal se deduce que a la distancia r desde el centro 
«de la Tierra, la aceleración de la gravedad es 


' M M 
AA E TET 


donde y es la constante de gravitación (en el sistema SI tiene el 
valor y = 6,67 x 10% N.m"kg? y en el sistema CGS y= 
= 6,67-10-8 din-cm?/g?), M es la masa de la Tierra y rọ es el radio 
de la Tierra. Por eso, la ecuación (8.1) deberá ser escrita en la forma 


aP Mm dx 
ES 
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- Después de la integración obtenemos: 


M 
ln p=v% To Pz +InC, 
o bien 
f Mm å Sao: Mm ri 2 
p=Cexp (v ir nir) =C (7 a rne) Ao 
2 1) ES x e ga pata 
= Cexp (E Es ) i O 


La constante de integración C se determina de la condición que 
para z = 0, la presión es p = po. Poniendo estos valores de z y p- 
en (8.4) obtenemos: . oa e 


e~ 
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y la dependencia entre la presión y la altura tiene, finalmente, la 
forma: - 


Jo exp (5 (1 E y] E (8.5) 


De esta fórmula se deduce el resultado, paradojo a primera vista, 
de que incluso a una distancia infinita de la Tierra, es decir, cuando 
z —> oo la presión no es igual a cero: 


Esto significa, que la atmósfera de la Tierra (como la de otros 
planetas) debería prolongarse hasta el infinito y en ningún lugar 
debería ser igual a cero la densidad de su gas. Ya que esto es, física- 
mente, imposible (el número de moléculas es finito mientras que el 
volumen del universo es infinito), entonces es necesario suponer que 
la atmósfera de la Tierra no se encuentra en estado de equilibrio. 
La ausencia del estado de equilibrio consiste en que el gas atmosférico 
ininterrumpidamente se dispersa en el universo. Esto, sin embargo, 
no condujo (ni conducirá durante miles de millones de años) a que la 
Tierra perdiese su atmósfera, ya que-sólo una insignificante parte de 
partículas de aire abandonan la envoltura atmosférica de la Tierra. 
Pero esta situación pudo conducir a la pérdida de la atmósfera en 
la Luna, si es que la tuvo en el pasado (véase abajo con más detalle). 

Experimento de Perrin. La fórmula (8.3) fue utilizada por Perrin 
para la comprobación experimental de la fórmula barométrica y para 
la determinación de la constante de Boltzmann (o, lo que es lo mis- 
mo, el número de Avogadro). 


1) Aquí se ha utilizado la forma de escribir la función exponencial eå, - 
corriente en los casos cuando el exponente A es una expresión voluminosa. 
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Perrin utilizó el hecho, mostrado en sus experimentos con el movi- 
miento browniano, de que las pequeñas partículas en suspensión 
pueden ser tratadas como moléculas de gran tamaño que no actúan 
entre sí. Por eso, es de esperar que las partículas de tipo browniano, 
suspendidas en un líquido y sometidas a la acción de la fuerza de 
gravedad, se distribuirán en altura igual que las moléculas de gas, 
según la ley (8. 3). 

-Perrin preparó una emulsión (la emulsión estaba compuesta de 
dos líquidos no miscibles, uno de los cuales formaba pequeñas gotas 
suspendidas en el otro), que contenía partículas de dimensiones casi 


iguales de forma aproximadament > 
Microscopio $$ y ma ap mente es 


férica. Con ayuda de un microscopio de- 


muy pequeña profundidad de foco, colocado 
verticalmente (fig. 9), se observó la distri- 
bución en altura de las partículas suspendi- 
das. Para ello, se enfocó el microscopio a 
las capas de emulsión de distintas alturas. 
En el campo visual del microscopio se 
encontraron partículas de la capa de no 
FIG. 9 ; más de 0,001 mm de profundidad y no se 
veían completamente las partículas situadas 

más arriba o más abajo. El número de partículas en el campo visual 
no era muy grande, de modo que se podían contar. Evidentemente, 
este número es proporcional al número n de partículas en la unidad 
de volumen. Las medidas fueron repetidas muchas veces y se deter- 
minó la media de muchas mediciones. En algunas series de experi- 
mentos el número general de partículas contadas alcanzó a muchos 
miles. Estas mediciones indicaron que la concentración de partículas 
realmente disminuye con la altura según la ley exponencial. expresa 
da en la fórmula (8.3) en la cual está tenida en cuenta la pérdida de 

peso de la partícula según la ley de Arquímedes. * 

Si la masa de la partícula es igual a m, entonces su peso, teniendo 

en cuenta la fuerza de sustentación. de "Arquímedes, será igual a: 


mg (1) ; 


donde pọ es la densidad de la substancia de la partícula, y p es la 
densidad del líquido donde está suspendida- La fórmula (8.3), por 
eso, toma la forma: 


E A 
n = Ny exp liar zli (8.6) 


De (8.6) se deduce, que si contamos el número de partículas 74 y nz 
en el campo visual del microscopio en dos capas de emulsión z, y x,, 


Emulsión 
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entonces de la relación 


É elte) 
m P| —— 7 (31—22) : a ER (8.7) 
ao es difícil determinar la constante de Boltzmann k, si medimos la 
masa m de las partículas y su densidad pọ, la densidád p del líquido 
y la temperatura T. Las dos últimas magnitudes se miden por méto- 
«dos generalmente conocidos. La medición de la masa y la densidad 
de las partículas de la emulsión constituía una dificultad a conse- 


<uencia de-sus dimensiones pequeñas (microscópicas). 


Perrin determinó la densidad de la substancia de las partículas, 
midiendo la masa y el volumen de la emulsión.: Para esto, al prin- 
cipio:por medio de pesadas determinó la masa de. agua M, que relle- 
naba una vasija determinada (picnómetro). De aquí se determinó el 


volumen del picnómetro D (p, es la densidad del agua). Luego se 


halló la masa M, de la emulsión (en el agua) que llenaba al mismo 
- picnómetro. Después de esto, el picnómetro con la emulsión se colo- 


caba en el horno, donde el líquido se evaporaba completamente. 
Luego se pesaba de nuevo el picnómetro y como resultado se determi- 
naba la masa M, de las partículas en la emulsión. De estas mediciones 
se obtenía el volumen de agua en la emulsión: 


+ Mi =M 
Va= pı ? 


el volumen de las partículas de emulsión: 
My _Mı—M: 
Pı 0 


Ve = 


y, por consiguiente, la densidad pọ de la substancia de las partículas: 


LE Mp; A 
Ve Mo— Mı +M, * 


Perrin determinó el radio de las partículas de emulsión, que como 
fue indicado eran esferas casi perfectas, midiendo la velocidad. v 
de su caída en la emulsión, que rellenaba el tubo capilar. En la 
bolita del radio a que cae con una velocidad v en el líquido, cuya 
viscosidad es n, actúa la fuerza de rozamiento, dirigida verticalmente 
hacia arriba, igual a 


E = 6xnav. 


Además de esto, sobre la bolita que cae actúa la fuerza de Arquí- 
medes dirigida hacia arriba, igual a 


7 na? 
z na?pg, 
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donde p es la densidad del líquido, y naturalmente, la fuerza de 
gravedad 
4 3 . 
mg =- 1a*pog; 
donde pọ es la densidad de la substancia de la bolita. La resultante 
de estas dos últirnas fuerzas 
4 
F¡=-3 na? (Po— p) £. 


origina el movimiento de la bolita con la aceleración g, dirigido 
hacia abajo (po > p). Pero a medida que'aumenta la velocidad de la 
bolita crece la fuerza F de rozamiento que la frena. Como resultado 
se establece tal velocidad constante del movimiento para la cual 


6xpav= $ sua (po — p) g. (8.8) 


Esta es la velocidad que midió Perrin. De la fórmula (8.8) se determi- 
nan el radio de la partícula y su masa, correspondientemente: 


9nv A 3 
Y > de E 
De tal modo, todas las magnitudes que entran en (8.7) permiten su 
medición. 
Tomando logaritmos en (8.7), la fórmula para calcular la cons- 
tante de Boltzmann k toma la forma: 


m (1) 6(9—23) 
ra( 2) 


2 


k= 


El valor de k obtenido en las expresiones de Perrin es un poco 
menor que el valor admitido actualmente. Más tarde, con este mismo 
método fue obtenido un valor más exacto por otros autores. . 


$ 9 LEY DE BOLTZMANN 


La fórmula barométrica obtenida anteriormente, se refiere al 
caso cuando el gas se encuentra bajo la acción de la fuerza de gra- 


mg 


=-—x 


vedad. La magnitud mgz en la fórmula (8.3) n = nye *T representa 
la energía potencial de la molécula a la altura x. Por eso, se puede 
decir que la fórmula (8.3) nos da el número n de partículas, cuya 
energía es U = mgx, si el número de partículas con energía igual 
a cero es ny (x se cuenta desde el origen). No existe ningún funda- 
mento para considerar que la conducta de un gas cambia esencial- 
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mente, si actúa sobre él, en lugar de la fuerza de gravedad otra fuerza 
cualquiera, y que la expresión de la energía toma otra forma. Si ek 
gas se encuentra en cualquier campo de fuerzas, de modo que sus. 
partículas poseen. cierta energía potencial, entonces el número de- 
partículas que poseen la energía U dada se determina por la fórmula. 


¿E 
n=me "T, ' (9.1) 


La fórmula (9.1) se llama ley de Boltzmann. Ellá permite determinar- 
la parte de partículas que, en las condiciones de equilibrio térmico,. 
poseen una energía’ U: 


_U 
A (9.2) 


ño 


De la fórmula (9.2) se ve que la parte = de partículas con una: 


` ènergía U dada depende, además del valor de esa energía, solamente: 
de la temperatura. Esto permite tratar a la misma temperatura de 
` una forma algo distinta, precisamente como magnitud de la cual 
- depende la forma de distribución de las partículas según su energía. 
Para una temperatura dada la parte de raoléculas, que poseen: 
una u otra energía U, depende del valor de U y disminuye, rápida- 
mente, con el aumento de U. Esto significa, que la parte de molécu-- 
las con una gran energía siempre es muy pequeña. Cuanto más baja 


y £ ros . . e, n 
sea la temperatura, tanto más rápido disminuirá 7) “on el aumento 
de U. l 


§ 10. CONCEPTO DE PROBABILIDAD 


La ley de Boltzmann, así como lá fórmula barométrica se puede: 
tratar más cómodamente desde otro punto de vista, utilizando el 
concepto de probabilidad. 

Recurrimos a este término, a diférencia de la «certezay'o «determi- 
nación», en los casos, cuando se trata de sucesos casuales, es decir, 
aquellos cuyas condiciones de aparición por unas u otras causas no: 
- son conocidas, y que por eso no se puede prever de antemano con 
seguridad. 

Al adquirir, por ejemplo, un billete en el tranvía, corrientemente,. 
no sabemos de hntemano si el número seráfpar o impar. Por eso, tal 
«suceso» como la adquisición de un billete, precisamente, con número 
par se puede considerar como un suceso casual. Si adquirimos, por ` 
ejemplo, 10 billetes (claro está, no en una adquisición), entre ellos. 
pueden hallarse tres, seis u ocho billetes con números „pares. Pero 
también puede ocurrir que entre ellos no se halle ningun par, o al 
revés, que sean pates todos los 10 billetes. . 
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:: Sin embargo, en esta aparente arbitrariedad completa existe 
una ley determinada. Ella consiste en que, si repetimos el experi- 
mento (la compra de billetes) un número de veces suficientemente 
grande, entonces en la mitad de los casos, aproximadamente, el 
billete tendrá un número par. Y mientras mayor sea el número de 
tales «experimentos», tanto más próxima a la mitad será la parte de 
billetes con números pares. En tal caso se dice que la probabilidad 
de adquirir billetes con número par es igual a 1/2. 

. Del mismo modo, podemos tener la seguridad de que al lanzar ` 
muchas veces la moneda, aproximadamente en la mitad de los casos 
caerá con la parte del escudo mirando hacia arriba. Y esto será tanto 
más cierto, cuanto mayor sea el número de lanzamientos. 

Estos experimentos y otros semejantes nos permiten dar la 
siguiente definición de la probabilidad: 

La probabilidad de un suceso se llama el límite al cual tiende el 
cociente entre el número de experimentos, que llevan a su realización, 
y. el número total de experimentos, cuando este último aumenta infinita- 
mente. 

Si del número NV de experimentos (u observaciones), WN” llevan 
a la realización del suceso que nos interesa, entonces la probabilidad 
W de este suceso se expresará por la fórmula: 


W = lim n 
N=00 N: ; 
En el caso que hemos examinado con los números de los billetes, 

la probabilidad del número par es igual a 1/2. Naturalmente, tal 
será la probabilidad del número impar. La suma de estas dos pro- 
babilidades es igual a la unidad. Ella nos da, evidentemente, la 
probabilidad del «suceso» consistente en que el billete tenga un núme- 
ro par o impar. Pero tal suceso es inevitable, o sea que la probabilidad - 
igual a la unidad, significa la certeza. Por el contrario, si cualquier 
“suceso no es posible (por ejemplo, la falta absoluta de números), 
entonces su probabilidad es igual a cero. 

_En el ejemplo con los billetes (lo mismo que con el lanzamiento 
de las monedas) el «experimento» (la compra de billetes), puede 
llevar a uno de los dos resultados: el número de billete puede ser par 
o impar, y ambos resultados tienen la misma posibilidad. Pero no 
siempre ocurre así. Por ejemplo, del hecho de que al tirar sobre el - 
blanco son posibles sólo dos resultados, acertar o errar, no se deduce 
que la probabilidad de acertar es igual a 1/2, ya que el acertado . 
o yerronoson resultados de tiro igualmente posibles. Y si se realiza 
un gran número de disparos, la relación entre el número de aciertos 
y el número de disparos, es dudoso que sea igual a la mitad: para el 
tirador hábil, abastecido con un arma de buen reglaje, será próximo 
a la unidad, para el mal tirador se diferenciará poco de cero. Sin 
embargo, a pesar de que la probabilidad de cada uno de los dos resul- 
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tados de tiro posible no es igual a 1/2, su suma también en este caso 
será iguala la unidad: ¡se puede afirmar con completa seguridad que 
el tiro conduce a un resultado determinado, acierto o yerro!. 
Teorema de la suma de probabilidades. Examinemos ahora otro 
ejemplo que nos permite formular uno de los principios más impor- 
tantes de la teoría de probabilidades, y además nos da todavía otra 
definición de la propia magnitud de la probabilidad. Ella será útil 
en lo sucesivo. 
Supongamos que en una caja se encuentran 20 bolas pulidas, 
- completamente iguales según sus dimensiones y peso, y supongamos 
que 5 de ellas están pintadas de color blanco y las restantes, de negro. 
Si sacamos ahora de la caja una bola, ya que las bolas no se diferen- 
cian una de la otra en nada, a excepción del color, está claro, que 
la probabilidad de sacar una bola cualquiera será igual a la probabi- 
lidad de sacar otra cualquiera. Para cada bola que deseásemos señalar 
de cualquier forma, la probabilidad de que sea sacada es evidente- 
mente igual a 1/20. 
Examinemos ahora ¿qué probabilidad hay para que sea sacada 
una bola blanca? Ya que para cada bola (lo mismo da blanca que 
negra) la probabilidad de que sea sacada es igual a 1/20 y en total 
hay 5 bolas blancas (y nos es igual cuál se sacará de ellas), entonces 
la probabilidad buscada será igual a la suma de las probabilidades 
de todas las bolas blancas: 


5 
W= 5 a T m+ = + + +o 


Este resultado expresa uno de los principios más importantes 
-de la teoría de probabilidades, el teorema de la suma de probabilida- 
“des, qu dice así: 

Si Wi, Wa, W3, etc., son las probabilidades de varios sucesos que 
se excluyen unos a otros, entonces la probabilidad de que se realice uno 
cualquiera de ellos es igual a la suma de las probabilidades de todos estos 

SUCESOS. 

Esto significa, que la suma de probabilidades de varios sucesos 
nos da la probabilidad de que se realice o uno, o el otro, o el tercero, 
etc. Aquí suponemos que estos sucesos, o aunque sea dos de ellos, 
no pueden ocurrir al mismo tiempo. De modo que en nuestro ejemplo 
la probabilidad de sacar una de las bolas blancas es 5/20, y ya que 
la operación de sacar la bola se realiza sólo una vez, si se ha sacado 
una bola blanca, ya no se puede sacar ninguna otra: 

El ejemplo expuesto nos permite dar una nueva definición de la 
probabilidad que se diferencia un poco de la anterior. Hemos halla- 
do que la probabilidad de ser sacada una bola blanca es igual a 5/20. 
Pero el número 20 es el número de todos los resultados posibles de la 
operación de sacar la bola, y el número 5 es el número de casos (dé 
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los 20 posibles) que favorecen la realización del suceso dado, la 
aparición de la bola blanca. 

Esto precisamente, permite definir la probabilidad del suceso 
dado como el cociente del número de casos que favorecen su realización 
y el número total de casos posibles si todos los casos son igualmente 
posibles. 

Esta definición de la probabilidad pertenece a Laplace. Como 
se ve fácilmente, ella no contradice a la definición anterior. Ew la 
definición de la probabilidad, que acabamos de exponer, es de im- 
portancia el hecho de que todos los casos sean igualmente posibles, 
igualmente probables. Precisamente así está planteada la cuestión 
en nuestro ejemplo con las bolas. 

En las aplicaciones de la teoría de probabilidades en la Física, 
corrientemente, también solemos encontrarnos con sucesos igual- 
mente probables. 

Volvamos ahora a la fórmula de la ley de Boltzmann (9.2). De 
todo lo que fue dicho aquí sobre la probabilidad, está claro que la 
magnitud n/n, tiene en esta fórmula, precisamente, el sentido de 
probabilidad. En efecto, cualquiera de las nọ moléculas puede poseer 
la energía potencial U. Es decir, ny es el número total de casos po- 
sibles. En realidad, n moléculas poseen esta energía U. Por consi- 
guiente, n es el número que denominábamos anteriormente número 
de casos «favorables». Por eso, la relación n/n, que llamábamos 
(completamente fundamentado) parte de moléculas que poseían la 
energía U, es al mismo tiempo la probabilidad de que cualquiera 
de las ny moléculas posea tal energía. 

Teorema de la multiplicación de probabilidades. Todavía nos 
queda por exponer otro principio importante de la teoría de proba- 
bilidades, el teorema de la multiplicación de probabilidades. El se 
refiere al caso, cuando se determina la probabilidad de un suceso 
complejo, consistente en la simultaneidad de dos o más sucesos inde- 
pendientes. Los sucesos se llaman independientes, si la probabilidad 
de uno de ellos no depende de que se realice o no, otro cualquiera. 

Volviendo a los ejemplos anteriores con los billetes y el tirador 
podemos, por ejemplo, plantear-la tarea siguiente: ¿cuál es la pro- 
babilidad de que el tirador, al dirigirse al campo de tiro en el tranvía, 
adquiera un billete con número par, y que luego su primer disparo 
sea coronado con el éxito? Es claro que estos dos sucesos son inde- 
pendientes. 

Supongamos que para nuestro tirador la probabilidad W, de 
acertado es igual a 0,8. Esto significa, que de las 10 asistencias al 
campo de tiro, en ocho casos caerá en el blanco del primer disparo. 
Pero con esto, solamente en la mitad de ellas, al mismo tiempo ad- 
quiere un billete con número par, ya que la probabilidad W, de 
recibir un billete par es igual a 1/2. Es decir, la probabilidad W,s 
buscada del suceso complejo, la coincidencia de un número par con 
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el disparo acertado, es igual al producto de las probabilidades de 
cada uno de ellos: 


Wi = W,W, = 0,8 E 0,5 = 0,4 


La probabilidad de la simultaneidad de dos o varios sucesos inde- 
pendientes es igual. al producto de las probabilidades de cada uno de 
ellos por separado. 

Probabilidad y valor medio de, una magnitud. En los párrafos 
anteriores ya hemos utilizado repetidamente los valores medios de 
distintas magnitudes físicas que caracterizan el movimiento de las 


: partículas: velocidad media, energía media, etc. Recurrimos a este 


método de descripción de los sistemas moleculares, porque para el 
gran número de partículas, de las que están compuestos, no existe 
posibilidad ni necesidad de considerar las magnitudes referentes 
a Cada una de ellas por separado. Como vimos, la utilización de los 
valores medios de las magnitudes no nos estorbó para obtener leyes 
completamente exactas, como, por ejemplo, la ecuación de estado 
de los gases ideales. 

No es difícil ver que los valores medios de las magnitudes físicas 
también están íntimamente ligados al concepto de probabilidad. 

A causa de los movimientos desordenados continuos de las partí- 
culas, cualquier sistema molecular deberá pasar, durante un inter- 
valo de tiempo bastante amplio a través de una serie innumerable 
de estados que se sustituyen unos a otros de un modo complicado, 
debido a las múltiples acciones intermoleculares. Nuestro sistema 
permanecerá en cada estado no sólo una vez, sino muchas veces. 

Supongamos que es necesario determinar una magnitud cual- 
quiera a, que se refiere al sistema o a una cualquiera de sus partes. 
Para eso, tendremos que realizar (claro está, mentalmente) un con- 
junto de observaciones sobre el sistema en sus distintos estados. 
Designemos por N el número de tales observaciones. Entonces, resul- 
ta que para N, observaciones (de las N), la magnitud que nos interesa 
tiene valor a,; N, observaciones nos dan para a el valor a,, etc. Por 
definición el valor medio de a será: igual a: 


Nay +N jay Ngag o. Ni Nia; 


5 Ni tN +N t... NN. Ni’ 


Ya que la suma NN, = N, + N: +... es igual al número total 
de observaciones N, entonces i 


= N N l 
a yut et.. Ds 


N i f ; l Ta 
Pero F , es decir, el cociente del número de observaciones para 
las cuales la magnitud a tiene un valor a, y del número total de 
5* 
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A oe N es la probabilidad de este valor. Exactamente 
igual, Y > es la probabilidad de que el valor de a sea igual a as, etc. 


Por consiguiente, el valor medio de la magnitud a es igual a la suma 
de los productos de sus distintos valores por las probabilidades correspon- 
dientes: 


a=W;a, + Wo +W3a3+... = $) Wia. 


Ya indicamos que las leyes de la Física Molecular siempre tienen 
un carácter probable, pero no pierden a causa de esto su exactitud 
y precisión. Esto ocurre así, porque las magnitudes físicas que deseri- 
ben cualquier sistema, que se encuentre en condiciones externas 
invariables, también resultan ser, prácticamente, constantes e iguales 
a. sus valores. medios. En estos casos se dice que el sistema se en- 
cuentra en estado de equilibrio. Esta cuestión se examinará más 
detalladamente en adelante. 


$ 11. CONCEPTO DE. DISTRIBUCION, 
RUNGION DE DISTRIBUCION 


Como sabemos, en las ecuaciones fundamentales de la teoría 


cinética de los gases ideales figura la energía cinética media de. las 
moléculas, que a su .vez se determina por su velocidad cuadrática 
media. El sentido: de: velocidad cuadrática media consiste en que 
es la velocidad que deberían poseer todas las moléculas (si las magni- 
tudes de sus velocidades fuesen iguales y sus direcciones, de igual 
probabilidad), para que la presión del gas fuese la que es en realidad. 
De hecho, las velocidades de las moléculas no son iguales, y esto 
incluso lo tuvimos en cuenta al deducir la ecuación fundamental, 
. Los hechos experimentales señalan esto. 

` Así, por ejemplo, en los experimentos de Stern, en los cuales se 


medía la velocidad de las moléculas, la banda desplazada no resultó. 


ser nítida, sino borrosa debido a que las moléculas con distintas 
velocidades caían en distintos lugares del blanco, Sobre esto, también 
testimonia la ley, examinada en el $ 8, de distribución de las molécu- 
las según su altura en el campo giratorio (fórmula barométrica). 
Si todas las moléculas tuviesen la misma velocidad, su distribución 
sería completamente diferente. En efecto, imaginémonos que todas 
las moléculas que se encuentran cerca de la superficie de la Tierra 
tienen una misma velocidad, cuya componente vertical es igual a u. 
Estas moléculas se elevarían hasta la altura x, determinada por la 
condición: - 


a na e ety 


merae ee i a n 
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es decir, hasta la altura 


u? 
T= 2 a 

después de lo cual volverían a la Tierra con la energía cinética inicial, 
es decir, se comportarían como se comporta cualquier cuerpo lanzado 
hacia arriba. En tales condiciones, la atmósfera tendría una frontera 
brusca a la altura x, fuera de cuyos límites no existiría. La experien- 
cia, sin embargo, indica que la atmósfera no tiene frontera brusca, 
su densidad disminuye con la altura de acuerdo con la fórmula 
barométrica. De tal modo, la suposición sobre la igualdad de la 
velocidad de todas las moléculas contradice a la experiencia. 

Debido a los movimientos desordenados de las moléculas y a sus 
choques mutuos, las moléculas de un gas se distribuyen según sus 
velocidades de tal modo que entre ellas se encuentran tanto las 
muy rápidas como las muy lentas. A pesar del caos completo de los 
movimientos moleculares, a pesar del carácter casual de los choques 
y de los cambios de velocidad de las moléculas originados por ellos, 
la distribución de las moléculas según sus velocidades, como de- 
muestra la teoría y la experiencia, resulta ser no casual, no arbitra- 
ria, sino completamente determinada. En su carácter no influyen 


.ni los choques entre las moléculas, ni incluso el campo exterior. 


Resulta ser unívoco y el único posible. Y esto no sólo no contradice 
a la representación del carácter caótico de los movimientos molecu- 
lares, sino que precisamente se condiciona. por éste. 

Antes de comenzar la deducción de la ley de distribución de las 
moléculas según sus velocidades, aclaremos la esencia de la tarea 
sobre la distribución. Determinar la distribución de las moléculas 
según sus velocidades, parece ser que significa determinar el número 
de moléculas que poseen una u otra velocidad dada. Sin embargo, 
la pregunta no tiene sentido en este aspecto, ya que el número pro- 
bable de moléculas que tienen exactamente (matemáticamente 


exacta) la velocidad dada es igual a cero. El número de valores de 


velocidades distintas es infinitamente grande y el número de molécu- 


las es finito. Por eso, el número de moléculas que corresponden a cada 


valor de la velocidad dado arbitrariamente, es igual a cero. A conse- 
cuencia de esto, la pregunta debe formularse de otro modo: ¿cuántas 
moléculas (o qué parte de moléculas) poseen velocidades comprendi- 
das en un determinado intervalo, próximo a la velocidad dada? 
Precisamente así se plantea siempre la tarea estadística. Si se 
exige, por ejemplo, hallar la distribución de la población de un país 


según su edad, esto no significa que es necesario determinar el número 


probable de personas que tienen una u otra edad exacta (matemática- 


' mente exacta). Tal pregunta no tiene sentido, ya que el número de 


distintos valores de edad es infinitamente grande y el número de 


personas es finito. Se puede, solamente, determinar el número pro- 
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bable de personas, cuya edad está comprendida en un intervalo de 
valores determinado. Cuando hablamos en nuestra conversación 
diaria que aquel hombre tiene 18 años, con esto no queremos decir 
que él tiene justo 18 años, O días, O minutos, O segundos. Nuestra 
afirmación significa, solamente, que su edad se encuentra en el 
intervalo entre 18 y 19 años. Lo mismo, por ejemplo, cuando el 
Ministerio de Instrucción Pública planifica el trabajo Je las escuelas 


en el año escolar, al interesarse del número de niños de siete años . 


de edad que ingresan en la escuela, no se interesa de aquellos niños 
que el 1 de septiembre, a las 8 de la mañana cumplen exactamente 
los 7 años. En realidad, le interesa el número de niños, cuya edad 
se encuentra entre los siete y ocho años. 

Función de distribución. Al estudiar la distribución de las partí- 
culas según sus velocidades, buscaremos también el número de 
partículas cuyas velocidades (o cuyas componentes de velocidad) 
se encuentran en un determinado intervalo de valores de velocidad 
(o de sus componentes). 

Es evidente, que el número de partículas An en una unidad de 


volumen cuyas velocidades se encuentran en un determinado interva- .- 


lo desde v hasta v + Av será tanto mayor, cuanto más grande sea 
el intervalo, es decir, An — Av, o bien 


An = adv, (11.1) 


donde a es el coeficiente de proporcionalidad. 

También está claro, que An depende además de la misma veloci- 
dad, ya que en intervalos iguales en magnitud pero con diferentes 
valores absolutos de velocidad, el número de partículas será dife- 
rente, como es diferente, por ejemplo, el número de personas en los 
intervalos de edades de 99 a 100 años y de 30 a 31 años, a pesar de 


que en ambos casos son iguales los intervalos. Esto significa, que. 


en la fórmula (11.1) el coeficiente de proporcionalidad debe ser 
función de la velocidad: 

a = f (v). 
i Por último, el número An también debe ser proporcional al núme- 
ro de partículas n en la unidad de volumen. Por eso, la fórmula para 
An deberá tener la forma: 


An = nf (v) Av. 
Corrientemente, esta fórmula se escribe en la forma siguiente: 
Ep 1080 | (11.9) 


La magnitud £ — , en esta fórmula, representa la parte de partí- 


culas en la waden de volumen del gas cuyas velocidades se encuen- 
tran en el intervalo desde v hasta v -+ Av. 
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La función f (v) se llama función de distribución. El objeto de 
nuestra tarea es hallar la forma de esta función. El sentido de la 
función de distribución está claro de la fórmula (11.2). En efecto: 


(0) =22, para Av=1. 


Esto significa que f (v) es igual a la parte de partículas, cuyas 
velócidades se encuentran en el intervalo unitario de velocidades 
` próximo a la velocidad v. : 

Pasando al límite, la fórmula (11. K se puede volver a escribir 
en la forma: 


L =f (v) dv. i (11.3) 


De lo dicho anteriormente sobre la probabilidad se deduce que 
la magnitud z en la fórmula (11.3) tiene el sentido de probabilidad: 


esto es la probabilidad de que cualquiera de las moléculas del gas, 
contenida en la unidad de su volumen, posea la velocidad que des- 
cansa en el intervalo dv próximo a la velocidad v. La magnitud de la 
función de distribución f (v) se le puede adjudicar el sentido de pro- 
babilidad de que cualquier molécula de gas en la unidad de su volu- 
men tenga una velocidad, comprendida en el intervalo unitario 
próxima a la velocidad v. A ella la llaman, por eso, densidad de 
probabilidad. 

La fórmula barométrica obtenida anteriormente debe su forma 
a que las velocidades de las moléculas no son iguales y están distri- 
buidas de un modo determinado. El carácter de esta distribución 
precisamente depende de la forma de la función f (v). Utilizando 
la fórmula barométrica ya conocida, determinaremos la forma de la 
función de distribución que conduce a la relación (8.3) entre la 
densidad de las moléculas y la altura: 


Observemos que la función de: distribución se puede hallar tam- 
bién por otros caminos. Maxwell la obtuvo (en el año 1859) a partir 
de consideraciones basadas en.la teoría de probabilidad. Boltzmann 
(en el año 1877) dedujo esta fórmula, al considerar los choques de las 
moléculas gaseosas, debido a los cuales se establece la distribución. 
Como consecuencia de esta fórmula se puede obtener la fórmula 
barométrica. Para hallar la ley de distribución, utilizaremos. la 
fórmula barométrica ya obtenida con objeto de simplificar el cálculo. 
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$ 12. DISTRIBUCION DE LAS MOLECULAS - 
SEGUN LAS COMPONENTES DE LA VELOCIDAD 


Imaginemos una vasija con gas, colocada en el espacio vacío en 
el campo de gravedad. Dentro de la vasija el gas se encuentra en 
equilibrio y sus moléculas están distribuidas según sus velocidades 
de una forma determinada. Se exige hallar esta distribución. Si en 
algún momento se rompe la Vasija, “entonces lås moléculas del gas 
empiezan a moverse en todas direcciones 
y en particular hacia arriba, contra la 
dirección de la fuerza de gravedad. La 
existencia de la fuerza de gravedad nos 
ayudará a hallar aquella distribución 
que había en el gas antes de romper la 
vasija. 


dos, por ejemplo el eje Z, según la 

vertical con el origen de referencia en 

aquel sitio donde se encuentra la va- 

sija. Está claro que la fuerza de grave- 

FIG. 10 dad sólo influye en la componente z de 

las velocidades de las moléculas, de 

manera que buscaremos la distribución de las moléculas no por sus 

velocidades, sino por los valores de las componentes v, de sus velo- 
cidades. 

El movimiento de las masahe hacia arriba a lo largo del eje Z 
va acompañado con una disminución de la componente z de sus 
velocidades. Por ejemplo, si para una molécula esta componente 
es Vz a una determinada altura inicial Z, entonces a la altura z 
será justa la relación de la ley de conservación de la energía: 


Zo 


moz, na 


5 + mMgz, (12,1) 


donde v, es el valor de la componente z de la velocidad a la altura z.’ 


vz, 
Está claro, aquellas moléculas que tengan la; energía cinética 2 A 2 x 


< mgz no pueden elevarse a una altura mayor que z. Para ellas la 
máxima altura de elevación z se determina por la igualdad z = 
= vi. /2g. A esta altura, para tales moléculas v, se hace igual a cero, 
después de lo cual ellas caen acelerándose, como cualquier cuerpo 
lanzado verticalmente hacia arriba. 

-Separemos a una altura arbitraria z una capa de gas de altura dz 
con el área de la base igual a la unidad (fig. 10). En esta capa el 
gas se compone de moléculas en movimiento. Estas son las moléculas 
que pasan a través de ella de abajo arriba y de arriba abajo (recorde- 


mos que sólo nos interesan las componentes de las velocidades de las 


Dirijamos uno de los ejes coordina- ` 
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` moléculas según el eje Z). La diferencia entre las moléculas que llegan 


de abajo y-de arriba, consiste en que las moléculas que llegan de 
abajo tienen componentes z de velocidades, que por su módulo, 
obligatoriamente, superan al valor V 2gz, mientras que las moléculas 
que llegan de arriba pueden tener componentes z de velocidades con 
cualesquiera valores, desde O hasta oo. 

En condiciones de equilibrio, cuando debe ser constante el número 
de moléculas en la capa, el número de moléculas que llegan de arriba 
abajo, deberá ser igual al número de moléculas que llegan de abajo 
arriba. 

A la altura zę el número de moléculas en la unidad de volumen 
con componentes z de velocidades, que descansan en el intervalo ` 
desde vz, hasta v,, + dv,, se determina por la igualdad 


dn,, = na f (Vz) dvz,. 


En la unidad de tiempo atraviésa nuestra capa a la altura z un 
número Nz Vz f (vz) dv,, de tales moléculas (véase la pág. 27). El 
número total de moléculas que atraviesan la capa de abajo arriba 
(designamos este número por Ny) será igual a 


Ni == f Nz Vz Í (vz,) dvz, = UZA f Vaf (Uz) dva,» 
Vigz V2gz 


> De tal modo obtenemos que el número de moléculas que atra- 
viesan la capa de arriba abajo (N,) será igual a 


oo 


N,= f nz0,Í (vz) dv: = n, { VÍ (vz) dv. 
0 0 


Durante el equilibrio, como se indicó, N} y NY deberán ser 
iguales entre sí, 


Ms | F On) vn dv= ns | F (04) va duas 
Viz E 


Dividiendo ambas partes de esta igualdad por nz, y teniendo en cuenta 
- mez 
que, de acuerdo a la fórmula barométrica = =e kT obtenemos: 
Zo 


Lo omgz% 


j Í (Van) Uzo dv, =€ ike f iejo du. p í (12.2) 
V2gz 
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De la ley de la conservación de la energía (12.1) por medio de su 
diferenciación obtenemos (teniendo en cuenta que se ha fijado el 
valor .de z): 


Vry, Wa, = Vz AV, 


Sustituyendo bajo el signo integral, en la parte izquierda de la 
igualdad (12.2), el valor de vz, dv,, por su valor igual v, dvz. Con ello, 
hay que cambiar el límite inferior de integración por el cero, de modo 
que 


= nez 
T 


f f (Uzo) Uz dv, =¢ Í (vz) Vz dv,. 
0 


ong 


mEZ 
De aquí se deduce que f (Va) = f (v) e T, o 
mgz 
Í (V) = f (Va) e" (12.3) 


Teniendo en cuenta la fórmula (12.1) de la ley de conservación 
de la energía, no es difícil observar que la igualdad (12.3) puede 
ser justa, solamente, si 

mo? i moz, 


H(v,)=4e FT y f(v,)=4e 2T, 


donde Á es una constante determinada. Para convencerse de esto, 
es suficiente poner esta función en la fórmula (12.3), teniendo en 
cuenta a (12.1). Para cualquier otra forma de la función de distribu- 
ción, la ecuación (12,3) no será compatible con la ley de conservación 
de la energía. 

Por lo tanto, la función de distribución de las moléculas según 
las componentes de la velocidad por el eje Z tiene la forma 


2 
Müz 


f (va) = Ae *, (12.4) 
El número de moléculas en la unidad de volumen, cuyas compo- 


nentes z descansan dentro del intervalo desde v, hasta Vvs + do,, 


ahora se expresa por la fórmula 
mož mož 


dn=nAe *T dy, o E — Ae IT dv,. 


Como ya se- indicó, = representa en sí la probabilidad de que la 


componente z de la velocidad de cualquier molécula del gas es igual 
a v, con exactitud hasta dv, 
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Aún nos queda determinar la constante A, que entra en la 
función de distribución. Para esto es suficiente integrar = para todos 


los valores posibles de v, desde —oo hasta +00 1. Entonces obtene- 
mos la probabilidad de que la molécula de gas posea una velocidad 
con un determinado valor de la componente z. Y esta probabilidad 
es igual a la unidad, de modo que se puede afirmar con certeza que 
cualquier molécula posee una determinada componente z de velocidad 
(¡el valor v, = 0 no es peor que cualquier otro!). De tal modo, 


2 


>] co mo 


z A 
y 2=4 f e 2RT dy,=1, 
De donde 
+00 moz 1 
A= (| eman). 
Para calcular la integral introduzcamos la nueva variable z? = 
a e Entonces 
2T? ? 
i= a Y dv=} + dr, 
Por eso 
+oo moz T +0 . 
y e 2T dy, = = f e=®? dz. 
-00 ` 00 
Se sabe que | e-*dz = Vn.. Por consiguiente, 
+00 i 


+00 mv? —— 


— 00 


1) Las velocidades posibles de las moléculas, desde luego, no se extienden 
desde —oo hasta +oo. El límite natural de los valores de las velocidades de 
las moléculas es en cualquier caso la velocidad de la luz (3-108 m/s). Por eso, 


mu 
puede parecer que es equívoca la integración de la función exp — (57 Jen los 


límites desde —oo hasta +œ. 
En realidad la aceptación de estos límites de integración no conduce a error. 


mv e 
Esto se explica con que la función exp —( gpr) disminuye muy rápidamente 
con el aumento de la velocidad v,. Ya para valores de v, relativamente pequeños, 


mu 
en los cuales EF = 5, el valor de esta función constituye aproximadamente 
el 1% de su valor para v, = 0 cuando ella es igual a la unidad. 
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Y la constante A que nos interesa de la ecuación (12.4) será igual a: 


La expresión de la función de distribución toma ahora la forma: 


d Ei E imaa 
E AN GLA m= r) -ZRT 
Ho) = (z) $ Vaio) * (12.5) 


Gráficamente, esta función tiene la forma representada en la 
fig. 11. Del gráfico se ve que la función f (v,) tiende a cero cuando 
Vz > œ. Pero la parte de moléculas con la componente z de la velo- 
cidad, igual a cero, no es igual a cero. Como se ve de la fórmula (12.5) 
y de la curva fig. 11, la parte de moléculas cuyas componentes z 
de velocidades es próxima a cero, es igual a 
A (en esto consiste el sentido físico de esta 
constante). Al elevar la temperatura disminuye 
esta parte de moléculas. 

La función de distribución de las. moléculas 
según las componentes de velocidad la obtuvi- 
mos, considerando el gas en el campo de gra- 
vedad. Recordemos que esto no significa que 
la forma de la distribución de las moléculas 
según sus componentes de velocidad esté Ide 

% algún modo relacionada con la acción de la 
FIG, 41 fuerza de gravedad o que precisamente la 
fuerza de gravedad cree esta distribución. 
Como ya indicamos, la fórmula barométrica que utilizamos en 
nuestra deducción, por sí misma, es una consecuencia de la distri- 
bución de las moléculas según sus velocidades. El papel de la fuerza 
de gravedad en nuestra deducción sólo consiste en que ella «reveló» 
la distribución que existía en el gas. El que la fuerza de gravedad 
no juegue un papel en el establecimiento de la distribución ya se 
ve por el hecho de que en la función de distribtción no figura la 
magnitud g que caracteriza la fuerza de gravedad. 


-mug 


Fív,)=Ae 2kT 


$ 13, DISTRIBUCION DE LAS MOLECULAS POR VELOCIDADES 


La expresión que acabamos de obtener para la función de dis- 
tribución de las moléculas de un gas según las componentes z de 
velocidades 


mo 


dnz Ae 2R? 
ndo, 
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no puede ser un «privilegio» precisamente de la componente z de la 
velocidad. Es evidente que las expresiones, totalmente semejantes, 
deberán determinar también la distribución de las moléculas por 
las otras componentes de velocidades, de modo que : 


z z 
mo v. 
dn =x dny B 
. £ — Ae 2kT = Ae 2AT 
n dy * ndy i 


Ahora también podemos hallar la probabilidad. de que la veloci- 
dad de la molécula satisfaga al mismo tiempo las tres condiciones: 
1) la componente según el eje X descansa en los límites de vy 


a Ve + Way; 
2) la componente según el eje Y descansa en los límites de vy 


pl T a 


) la componente según el eje Z descansa en los límites de v, 
a 0, + dv.. 

Los valores de las componentes de la velocidad según cada uno 
de los ejes coordenados no dependen de los valores de las componentes 
según los otros ejes. Por eso, la probabilidad de que la velocidad 
de la"molécula satisfaga al mismo tiempo las tres condiciones indica- 
das es la probabilidad de un «suceso» complejo. Y como sabemos ella 
es igual al producto de las probabilidades de cada uno de los sucesos 
por separado. Si designamos por dnyyz el número de moléculas en 
la unidad de volumen del gas, cuyas”componentes sobre los ejes 
coordenados descansan en los límites indicados anteriormente, enton- 


ces podemos escribir 


dngyz A ¿mo 
—E = Ate" WT dy, dv, d,, 
donde v? =vł + vý vi. De aquí 
omo 
AN yy, = Ade 25 dy, du, do, 
O 
m \3/2 _mo f 
dns =n (zar) e 2 dy, dv, du,. (13.1) 


Esta fórmula indica cuántas moléculas del número contenido en 
la unidad de volumen de gas, poseen velocidades, cuyas componentes 
según los ejes coordenados se encuentran en los intervalos entre 
Ux Y Vx + Wa, Vy Y Vy + d0y, Vz Y Vz + duz, es decir, poseen velocidad 
que descansa en “el intervalo dado en magnitud y en dirección. A esta 
fórmula se le puede dar una interpretación geométrica. 

Imaginémonos que hemos reunido todas las moléculas de la unidad 
de volumen del gas cuyas. componentes de velocidad v están compren- 
didas en los intervalos anteriormente indicados y luego las soltamos. 
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Después de 1 s todas se encontrarán a la distancia v ue su posición 
inicial, en el paralelepípedo con los lados dv,, dv, y dv,, es decir, 
en el volumen dw = du,dv,ydv,. Esto está indicado en la fig. 12, 
en donde está representado nuestro experimento mental en un siste- 
ma específico de coordenadas, sobre cuyos ejes están colocadas las 
componentes Vy, Vy y vz. El número de moléculas, referido a la unidad 
de volumen de este paralelepípedo (no confundirlo con el número 


=- 


FIG. 12 FIG. 13 


de moléculas en la unidad de volumen del gas; aquí se trata de la 
unidad de volumen en el «espacio» de velocidades), de acuerdo 


a eS 1) es igual a 


mo? 
Insyz ( m y e PRT 
dw 2nkT Ñ 


Esta magnitud no puede depender, naturalmente, de la dirección del 
vector de velocidad v. Por eso, no es difícil hallar ahora la función 
de distribución de las moléculas según las velocidades, independien- 
temente de su dirección. En realidad si reunimos todas las moléculas 
de la unidad de volumen del gas, cuyas velocidades están incluidas 
en el intervalo de v a v -+ dv por todas las direcciones, y luego las 
soltamos, entonces esparciéndose en todas direcciones, después de 
un segundo se encontrarán distribuidas uniformemente en una capa 
esférica de espesor dv y de radio v (fig. 13). Esta capa esférica está 
compuesta de aquellos «paralelepípedos» sobre los que se habló 
anteriormente. El número de moléculas en la unidad de volumen 
de esta capa (de nuevo, no se le puede confundir. con el número de 
_ moléculas en la unidad de volumen del gas) es el mismo que en cada 
paralelepípedo, és decir, se determina por la fórmula (13.1). El 
número de moléculas en toda la capa es el número de moléculas en 
la unidad de volumen del gas, cuyas velocidades adi en el ; 


intervalo de v a v + dv. 
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Este número sería igual a 
mo? i 
m 3/12 - 5 
S AE 2RT 
dn=n( SRT ) e dQ, 


donde dQ es el volumen de la capa esférica, igual a 4nv? dv. De 
tal modo, l . 


m \3/2 , > - 
dn = 4nn (=r) vle 2kT dv = 
mov? 
4 { m JA 2o 2hT 
= —n | => vle dv, 
Va NT 
o 
gja a ; 
=> (ar) vle 2RT dv. e (13.2) 
z k 


Esta fórmula expresa la ley de Maxwell de distribución de las 
moléculas según las velocidades. `` * AA 

La magnitud á es la probabilidad de que una molécula de gas, 
elegida arbitrariamente, resulte que descansa en el intervalo entre v 
y v + dv. En otras palabras, z es la parte de todas moléculas de la 
unidad de volumen, cuyas velocidades descansan en el intervalo 


de v a v + dv. 
La magnitud 
d 4 a/a zo 
== 7 lar) e (13.3) 


representa la función de distribución de las moléculas según sus 
velocidades. Ella determina la parte de moléculas de la unidad 
de volumen del gas, cuyas velocidades están comprendidas en el 
intervalo de velocidades igual a la unidad, que comprende a la velo- 
cidad: dada. -~ 

La forma gráfica de la función de distribución de Maxwell está 
representada en la fig. 14. Como era de esperar ella se hace cero para 
v =0 y para v —> oo: en el gas no hay moléculas inmóviles y no hay 
moléculas con velocidades infinitamente grandes. Como se ve en la 
curva de la fig. 14, la función de distribución tiene un máximo. para 
un determinado valor de la "velocidad Ump. Esto significa que la 
parte"mayor de todas las moléculas del gas se mueven con velocida- 
des, cuyos valores son próximos a Ump. También se puede decir que : 
las velocidades próximas a Vmpņp se registran en las moléculas del gas 
más frecuentemente que otras y la probabilidad de que la velocidad 
de la molécula sea próxima a Ump es la máxima. Por eso, la veloci- 
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dad Vmp que corresponde al máximo de la curva de distribución 
de Maxwell se llama la velocidad más probable. 

Con objeto de comprender mejor la diferencia entre distribución 
según las velocidades y distribución según las componentes de las 
tir) velocidades, examinemos la ana- 

, logía con otro proceso, en el cual 
las leyes de casualidad juegan el 
papel principal, como en el caso 
del establecimiento de la distribu- 
ción de moléculas. 

Imaginémonos que se realiza 
el tiro sobre el punto ` central del 
blanco. Por muy hábil que sea el 
tirador y perfecta su arma, las 
balas no caerán de ningún modo 
exactamente en el centro, sino 

FIG. 14 caerán cerca, a diferentes distan- 

cias de él (fig. 15). Esto se explica 

por diforentes factores que son imposibles de tener en cuenta: las 
cargas del cartucho no completamente iguales, la influencia del 
viento y otras (en el caso de Un gas, el choque entre las moléculas 


J | 


Unp dU yv 


FIG. 15 


juega el papel de tales factores casuales, sobre el que se hablará más 


adelante). Para un número de disparos suficientemente grande, la: 


distribución de las balas alrededor del centro, es decir, la distribu- 
ción según las distancias a él, resulta que se somete a una ley comple- 
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tamente determinada. No es difícil aclarar el carácter de esta ley. 
En la fig. 15 está representada la distribución de los impactos alre- 
dedor del blanco. Esta distribución se puede valorar de dos formas. 


Se puede dividir toda la superficie del blanco en bandas anulares 
(fig. 16) como se hace en los concursos de tiro, trazando una serie 


. de circunferencias a una 


misma distancia Ar una de 
la otra, y determinar el nú- 
mero de impactos Án en ca- 
da banda, es decir, el nú- 
mero de impactos que- co- 
rresponden a una distancia 
dada r del centro en el in- 
tervalo de r hasta r + Ar. 
En este caso, el número de 
impactos en el círculo cen- 
tral, si éste es suficiente- 
mente pequeño, será próxi- 
mo a cero, porque en un 
círculo suficientemente pe- 
queño no se puede acer- 
tar. Al aumentar la distan- 
cia de la banda anular al 
centro, empezará a aumen- 
tar el número de impactos 
en ella, alcanzando un má- 
ximo determinado, después 
del cual disminuirá y a una f ; 
distancia lo suficientemen- pi 
te alejada del centro se FIG. 16 

hará igual a cero (véase 

la curva de la fig. 16). 

Se puede proceder de otro modo. Dividamos la superficie del 
blanco en bandas, trazando una serie de rectas paralelas, situadas 
a la misma distancia Ar una de la otra (fig. 17). Si determinamos 
ahora el número de impactos An, correspondientes a cada banda, 
resulta, como se ve fácilmente en la figura, que decrece monótona- 
mente a medida que nos separamos de la banda central, tendiendo. 
a cero a una distancia del blanco suficientemente grande; esto se 
ve en la curva de la fig. 17 análoga a la curva de la fig. 11. 

El primero de los métodos expuestos para describir la distribu- 
ción, corresponde a la determinación de la función f (v), el. segundo 
método corresponde a la determinación de la distribución f (v4), 
según las componentes de velocidades. do 
. «Utilizando la curva de distribución de las moléculas según sus 
60825 
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velocidades, se puede hallar, gráficamente, la parte z de molé- 


culas en la unidad de volumen del gas, cuyas velocidades descansan 


FIG. 17 


en el intervalo dv dado de ve- 
locidades. Ella es igual a la 
superficie de la franja rayada 
erla fig. 14, con base dv y 
altura f (v). Está tclarol que 
toda la superficie limitada 
por la curva de distribución 
y el eje de las velocidades 
nos da el número total de mo- 
léculas en la unidad de vo- 
lumen. 

Como se ve de la fórmula 
(13.3) la forma de la curva de 
distribución depende de la 
naturaleza del gas (en la fór- 
mula entra la masa m de la 
molécula) y de la temperatu- 
ra. En la fig. 18 están. dadas 
las curvas de distribución de 
las moléculas de nitrógeno se- 
gún sus velocidades para dis- 


tintas temperaturas. De ellas 


se ve que al elevar la tempe- 
ratura, crecen las velocida- 
des de las moléculas, de modo 


que toda la curva se desplaza al lado de las grandes velocidades. Pero 
las superficies limitadas por las curvas y el eje de las velocidades, 
quedan, naturalmente, invariables. A consecuencia de esto dismi- 
nuye el máximo de la curva al ele- 


var la temperatura. 


Al deducir la ecuación de Max- 
well de la distribución de las mo- 
léculas según sus velocidades no te- 
níamos en cuenta los choques entre las 
moléculas, a pesar de que los choques 
no pueden dejar de influenciar en las 
velocidades de las moléculas y, -por 


lo tanto, también sobre su distribu- FIG. 18 

ción según las velocidades. Precisamen- 

te debido a los choques se establece la distribución de Maxwell según 
las velocidades. En efecto, supongamos que el gas se encuentra en 
tal estado en que todas las moléculas tienen las mismas (en módulo) 


velocidades. Tal estado no puede ser estable (equilibrado), porque ` 


| 
| 
| 
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los choques entre las moléculas, indiscutiblemente, conducirán a que 
las velocidades de las moléculas dejen de ser iguales. En cada choque 
entre las moléculas aumenta la velocidad de una de ellas y disminuye 
la velocidad de la otra. Y, precisamente, Maxwell llamó la aten- 
ción sobre el hecho de que debía existir tal estado, durante el cual 
el número de moléculas, cuyas velocidades aumentan .al chocar, 
es igual al número de moléculas para las cuales disminiyé la veloci- 
dad a consecuencia de los choques. Tal estado es el de equilibrio. 
Precisamente, a este estado corresponde"la distribución de Maxwell 
según las velocidades. Después Boltzmann demostró: que. si un gas 
se encuentra en el estado, para el cual las moléculas están distribui- 
das por sus velocidades no según Maxwell; entonces tal. gas, debido 
a los choques de las moléculas pasa.por sí mismo al estado’ com la 
distribución de Maxwell. 

La distribución de Maxwell. (algunas veces la Taman . distribu? 
ción Maxwell-Boltzmann) es la distribución equilibrada. : Con- esto 
empezamos nuestro análisis. Por e50, por ejemplo, al. deducir la 
fórmula (12.4) no nos era necesario, teher en cuenta; los choques. 
En efecto, si algunas moléculas que dejaron. la capa Áz, no alcanza- 
ron la capa Az debido a los choques, sin embargo, otras moléculas, 


que no debieron caer en ella, llegaron a ella como resultado de los 
choques. 


Los movimientos moleculares realizados en el gas, siempre los. y 
llamábamos caóticos. Ahora podemos: dar una definición exacta `- 
sobre el concepto caótico de los movimientos térmicos: el movimiento ` 


de las moléculas es completamente desordenado (caótico) si las velocida- 
des de las moléculas están distribuidas según lc ley de Maxwell. 
Tales movimientos completamente caóticos los realizan las 
moléculas cuando el gas se encuentra en estado de equilibrio. Como 
vimos en el $ 3, esto estado se caracteriza por la magnitud de la 
temperatura, que a su vez se determina por la energía cinética media 


del movimiento de las moléculas. De aquí se deduce que la tempera- 


tura se determina por la energía cinética media, precisamente, de 
los movimientos caóticos. Cualquier movimiento dirigido de las 
moléculas, cualesquiera que fuesen velocidades en tal movimiento, 


no tiene ninguna relación con la temperatura. Por muy grande que 


sea la velocidad del aire que forma un viento, fuerte, ella no lo hace 
más caliente. Los vientos, incluso los más fuertes, pueden ser fríos 


y calientes, porque la temperatura del gas no se determina por la 


velocidad dirigida del viento, sino por los movimientos caóticos, que 


las moléculas realizan al mismo tiempo que əl movimiento dirigido 
del gas como un todo e independiente de él, 


6* 
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$ 14, VELOCIDADES MEDIAS DE LAS MOLECULAS . 


Utilizando la función de distribución de Maxwell se puede cal- 
cular una serie de magnitudes importantes de la Física Molecular. 
Señalemos aquí, en calidad de ejemplos, los cálculos de la velocidad 


media aritmética. v, la velocidad. -cuadrática media v= yV que 
ya calculamos anteriormente (véase la pág. 45) y por último, la 
velocidad más probable Up. Empecemos por la velocidad media 
aritmética, de las moléculas. A 

. La velocidad media aritmética v es por definición igual a la rela- 
ción entre la suma de todas lasi velocidades de todas las moléculas 


de la unidad de volumen y el número de moléculas que hay en la 
unidad de volumen. : 


El número de moléculas en la anidad. de volumen, cuyas velo- 
cidades están comprendidas en;el intervalo de va v + do, evidente- 
mente, es. igual a n-f (v) dv. La suma delas velocidades de tales 
moléculas es igual a vn f (v) dv. Para haliar la suma de las velocida- 
des de todas las moléculas, que.poseen cualesquiera velocidades, hay 
que integrar esta-función.por todas las. velocidades ¡posibles de cero 


al infinito. Por a Ja suma de todas las velocidades es 
igual e a CA Ai 


l Tana K á Ta EE 
0 , i Ñ E o -3 ' ir 
y Ja velocidad médii aritmética v. es igual a 


E onfív) pai vf (w) do. l (14.1) 


0 $ DB 


' Pónióndo aquí la esprstón as. 3). obtenida anteriormente para 
F(). ebtenemos: i . 


= 4 e 8/2 ` | E de 
v= —— Yi a Tur Ma pa e (14.2) 


Para calcular la integral que tigara en esta expresión, transforme- 
mop lá as O 


Ya que v dy = 5 d (1, entonces. 


mo 4 mo 
ve 25T dy = =>3 vle 25 d (v?) 


e i 
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T= (a) ries, 
Va 3 ; l 


Introduciendo la nueva variable z = mv?/2kT obtenemos: . 


1 hiai 4 / 2kT \2 

LA pe IT qlub) = -z 

7 | ve d (uv?) z( ) | se dz, 
A m ¿ 


La integración por partes nos da: 
f ze- dz=1. 
0 


Por lo tanto, para la integral de la fórmula (14.2) obtenemos la 
expresión: 


Poniéndola en (14.2) hallamos para v la expresión: 
- 4 m \3/2 of kT y2 BET . 
v=- (ar) 2(5) =y HE. + (14,3) 


De un modo semejante se puede también calcular el valor medio 
aritmético de la componente de velocidad sobre cualquier eje coor- 
dinado. 

Propiamente hablando, el valor medio de cualquier componente 
de la velocidad es igual a cero, ya que ella puede ser con la misma 
probabilidad positiva, o negativa. Pero esto no se puede decir sobre 
el valor medio del módulo de tal componente. Hallemos, por ejemplo, 
el valor aritmético medio del módulo de la componente x de la velo- 


cidad, es decir, la magnitud. |v, |. Para ella se puede escribir la 


ecuación, análoga a (14.1): 


oo 


[us| = | Vaf (Ux) Wy. l | (14.4) 


— 00 


Aquí f (vx) es la función de distribución de las moléculas según 
la componente vx, que hallamos anteriormente: 


mv? 


f (v) = —=— +7 (+ de Ar) e ET. 
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Poniendo esta expresión en (14. ES OS 


yes 


rl ==> Fl ar) Je Ea dvg. 


La integral que figura en esta fórmula se resuelve con ayuda de la 


sustitución de variable mvi/2kT = z?. Entonces para |v, | se ob- 
tiene la expresión: 


za 2kT 
lvx.l=V r. (14.5) 

Comparando las expresiones (14.3) y (14.5) vemos que el valor 
medio del módulo | v, | de la componente z es dos veces menor que 
el valor medio v de la velocidad: 

losl ==3 

Esta expresión permite resolver la tarea interesante sobre el 
número medio de golpes de las moléculas sobre la unidad de super- 
ficie de'la pared de la vasija en la unidad de tiempo. 

En el $ 2 (pág. 26) vimos que el número de moléculas que atra- . 
- viesanjla superficie con un área S en el tiempo At es igual a 5 WS At. 
De aquí se deduce que en la unidad de superficie en la unidad de 


tiempo caen $ 10% moléculas. Sustituyendo aquí v, por su valor me- 


dio | Vs | obtenemos que el número medio de golpes v de las molé- 
culas contra la unidad de superficie en la unidad de tiempo es igual a: 
— 1 e nv 
v =7 n| v=- 

Velocidad media cuadrática de las moléculas. Para hallar la velo- 
cidad 'media cuadrática 0? de las moléculas es necesario calcular la 
relación entre la suma de los cuadrados de las velocidades de las 
moléculas de la unidad de volumen y el número de moléculas en este 
volumen. Repitiendo los razonamientos anteriores obtenemos: 


00 


v= | v2f (v) dv. 
0 


Poniendo aquí la expresión (13.3) de f (v) obtenemos: 


= m gae -22 

2— zasa A 2RT 

v án ( 20 ) | vte dv. 
0 
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Por medio de la integración por partes hallamos la integral que 
entra aquí y obtenemos: 


mo? 


(EY 


e 


De donde 
F 


v? = 
m 


y ievr y Y, (14.6) 


Tal expresión también la obtuvimos anteriormente. 


§ 15. VELOCIDAD MAS PROBABLE DE LAS MOLECULAS 


Calculemos ahora la velocidad Vmp más probable de las molécu- 
las, alrededor de la cual se agrupan las velocidades del mayor núme- 
ro de moléculas de un gas. Esta velocidad corresponde al máximo de 
la curva de distribución de Maxwell (véase la fig. 14). Por eso, para 
hallar la velocidad Vmp, es necesario igualar a cero la derivada de la 

función de distribución (13.3): : 
F oap á pom y3 A2 
wios ilya (ar) 7. 
Esta igualdad se cumplirá si 


d T muy? 
g (ute 2RT )=0, 


Realizando la diferenciación obtendremos: 


sam mv? 
27 (4 — 2 
2ve | (1 RT ) 0. 
E 
Esta igualdad se cumple bien para v = 0, bien para v = co, o bien 
A pi 
con la condición de que 1 — SF = 0. Es claro, que las dos prime - 
ras condiciones no corresponden al máximo de la curva de la distri- 
bución. Por consiguiente, el valor Vmp se determina de la condición: 
mp 
1 0, 


de donde 
2kT i 
wm= E (15.1) 
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Tabla 1 

kA r up) = m u, yz utet uqe 
OM 0,022 | 0,558 1,2 0,770 0,133 
0,2 0,087 0,542 1,3 0,703 0,104 
0,3 | 0,185 0,515 1,4 0,623 0,079 
0,4 0,308 0,480 1,5 0,535 0,059 
0,5 0,439 , 0,439 1,6 0,477 0,044 
0,6 0,567 0,393 1,7 0,362 0,031 
0,7 "0,677 ` 0,345 1,8 0,286 0,022 
0,8 0,761 -*0,297 2,0 0,165 0,010 
0,9 0,813 0,254 2,2 0,086 0,004 
1,0 0,830 0,208 2,4 0,041 0,002 
1,1 0,814 0,168 3,0 0,003 2 


Una de las tareas interesantes, creadas por la distribución de las 
moléculas según sus velocidades es la determinación de la parte de 
moléculas, cuyas velocidades superan a la dada. Para resolver tales 
tareas también es cómodo utilizar la fórmula de Maxwell para las 
velocidades relativas, .es decir, la fórmula 


LS ue- du, 


Está claro que si es necesario hallar la parte de moléculas, cuyas 
velocidades superan a un valor dado determinado v, y por lo tanto 
determinado u, entonces es necesario integrar la ecuación entre los 
límites desde el u dado hasta el infinito, de modo que 


06 


n iva 
donde .n>,, es el número de. moléculas, cuyas velocidades relativas 
son mayores que la u dada. Por consiguiente, la solución de la tarea 
se reduce al cálculo de la integral que figura aquí. En la tabla 2 
están expuestos sus valores para.distintos valores de u. En la tabla 
se ve que el número de moléculas, cuyas velocidades superan a la 
más probable, es decir, las moléculas con v>.Ump alcanzará el 


nyu 4 
n 


f ze? dz 
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57,24% de todas las moléculas del gas, o sea, más de la mitad. 


Esto significa que la curva de distribución de Maxwell no es simé- 
trica con relación al máximo, lo que se ve claramente de los gráfi- 
cos representados anteriormente (véase las figs. 14, 18, 19). 
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Tabla 2 
h oo La 4 oo 2 4 00 er 
u == | 22e7?2” dz — | 22e— 2" dz u —z | 2207 2% dz 
va) K Ya) va) 
l 
0,1 0,9992 0,8 7 0,7340 1,5 1052423 -0e 
0,2 0,9944 0,9 0,6550 1,6 0,1632 
0,3 0,9807 1,0 0,5724 1,7 0,1230 
0,4 0,9582 1,1 0,4900 1,8 0,0905 
0,5 0,9190 1,2 0,4105 1,9 0,0602 
0,6 0,8685 1,3 0,3370 --- 2,0 - 0,0460 
0,7 0,8061 1,4 0,2702 


$ 17. LEY DE DISTRIBUCIÓN DE LAS MOLECULAS SEGUN 
SUS VELOCIDADES Y ATMOSFERAS DE LOS PLANETAS 


Ya' tuvimos la ocasión de llamar la atención del lector sobre la 
cuestión de que la atmósfera de la Tierra no puede encontrarse en un 
estado de equilibrio completo y que debe realizarse una dispersión 
del aire hacia el espacio universal (pág. 59). La ley de distribución 
de las moléculas permite examinar esta cuestión más detallada- 
mente. 

Es conocido, que para que cualquier cuerpo pueda vencer la 
atracción de la Tierra y abandonarla debe poseer la tal llamada se- 
gunda velocidad cósmica igual a 1,12-10% m/s. A esta velocidad el 
cuerpo posee una energía cinética suficiente para realizar el trabajo 
necesario para alejarse al infinito. En la misma medida, esto se 
refiere a las moléculas de aire en la atmósfera de la Tierra. 

De acuerdo a la ley de distribución de Maxwell, entre las molé- 
culas de la atmósfera existen aquellas, cuyas velocidades sobrepasan 
a la segunda velocidad cósmica. Evidentemente, tales: moléculas 
{y sólo ellas) abandonan la atmósfera y se dispersan en el espacio 
universal. 

La fórmula de distribución de las moléculas según las velocida- 
des, permite hallar la parte de tales moléculas en el aire de la atmós- 
fera terrestre. Lo más fácil es realizar esto gráficamente. En la 
fig. 20 está representada la curva de distribución: de Maxwell, donde 
las velocidades según el eje de las abscisas están marcadas en unida- 
des relativas v/vmp (véase el $ 16), de modo que el máximo de la 
curva (la velocidad más probable) corresponde a la abscisa igual a la 
unidad. Ya que la segunda velocidad cósmica es 28 veces superior a 
la velocidad más probable, que para 0” C es igual a 3,94-10* m/s: 
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entonces en la fig. 20 a la velocidad de 1,12-10* m/s le corresponde la 
abscisa igual a 28. Por la forma de la curva, sin ningún cálculo, está 
claro, que es insignificante la parte de partículas de la atmósfera, 
que poseen una velocidad suficiente para abandonarla. Para la com- 
paración en la fig. 20 se ha rayado el área, igual a la parte de partí- 
culas cuyas velocidades se encuentran entre Wmp y 30mp. La parte 


f(v) 


FIG. 20 


de partículas, cuyas velocidades son mayores que 28Vmp, sería iguel 
al área que se encuentra a la derecha de la cifra 28 en este diagrama. 

La segunda velocidad cósmica. es igual a 2,4-10% m/s en la Luna, 
cuya masa y por lo tanto la fuerza de gravedad es mucho menor 
que en la Tierra. En ese mismo diagrama, a esta velocidad le corres- 
ponde la abscisa igual a 6. Tal velocidad la posee también una parte 
muy pequeña de partículas, pero no tan pequeña para que la Luna 
pudiese, ya en la época lejana a nosotros, perder por completo su 
atmósfera, que puede ser tenía. 


§ 18. COMPROBACION EXPERIMENTAL 
DE LA LEY DE DISTRIBUCION 


Para la comprobación experimental de la ley de distribución 
de las moléculas según sus velocidades, se utiliza la metodología 
de los haces moleculares, que conocimos anteriormente al describir 
el experimento de Stern. Éste mismo experimento, cambiando un 
poco algunos detalles, puede no sólo dar los valores de las velocida- 
des de las moléculas, sino servir para determinar la ley de su distri- 
bución según sus velocidades. Si en calidad de blanco, sobre el cual 
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se condensan los átomos, en vez de metal utilizamos un cristal, en- 
tonces, partiendo de la transparencia de los sedimentos en distintas 
partes de la: banda desplazada, podemos juzgar sobre la cantidad de 
átomos que cayeron allí, y por consiguiente, sobre la distribución 
de ellos según sus velocidades. Tai experimento fue realizado de 
hecho por Stern, pero la exactitud de medición conseguida fue in- 
suficiente. 

El año 1947 Stern junto con Insterman y Simpson realizaron un 
experimento, poco corriente y difícil, para comprobar la ley de 
distribución de las moléculas, según sus velocidades, en el cual 
también se utilizó e método de los haces moleculares. En este expe- 


rimento se observó la caída libre de las moléculas del haz en el 
campo de la fuerza de gravedad. El esquema'del experimento se 
muestra en la fig. 21. 

La fuente de átomos era el cesio fundido (la temperatura de fu- 
sión del cesio es de 301,65 K ó 28,5” C) que se evapora de un pequeño 
horno A, donde el cesio se calienta hasta la temperatura de 450 K. 
Los átomos de cesio salen volando desde el horno a través de una 
ranura horizontal estrecha $, con anchura de 0,02 mm. A la distan- 
cia de 1 m desde S, está situada otra ranura S, de la misma anchura 
que la primera. El blanco D en forma de un hilo delgado de wolfra- 
mio con espesor también de 0,02 mm está colocado a la distancia de 
1 m desde la ranura S, (el hilo es perpendicular al plano de la figu- 
ra). De tal modo, la longitud L del haz desde la fuente hasta el blan- 


` co es de 2 m. Todo el dispositivo está situado en el cilindro en el 


cual se mantiene un alto vacío. Las ranuras S, y S, y el blanco D 
se instalan sobre una recta rigurosamente horizontal. 

El recuento de los átomos que caen en el blanco se realizó del 
modo siguiente. 

Haciendo pasar una corriente eléctrica a través del hilo que sirve 
de blanco, se calienta a una temperatura tan alta, para la cual los 
átomos de cesio que caen sobre ella se ionizan, transformándose en 
iones cargados positivamente. Estos iones inmediataménte abando- 
nan el blanco y caen sobre el cilindre cargado negativamente,. que 
rodea el hilo, donde se han hecho, naturalmenite,. réndijag para el 
paso de los átómos. Entre el hilo y el cilindro pasa una corriente 
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eléctrica de iones, que después de su amplificación se puede medir 
con gran exactitud (tal método para registrar los átomos del haz 
se llama método de ionización superficial. Corrientemente, se utiliza 
para los átomos que se ionizan fácilmente, a cuyo número pertenecen: 
los metales alcalinos). La intensidad de la corriente se determina, 
directamente, por el número de iones, 'y por lo tanto, por el número 
de átomos que caen sobre el hilo. 

Los átomos de cesio del haz en el trayecto de dos metros desde 
la fuente hasta el blanco «caen» y se desplazan bajo la acción de la 
fuerza de gravedad, como es conocido, por una parábola. Por eso, 
los átomos que abandonan la rendija S, con velocidad dirigida hori- 
zontalmente, a lo largo del eje X, no pasan a través de la ranura: 
Sa y no caen sobre el blanco (línea punteada en la fig. 21). Por la 
ranura S, pasan los átomos que salieron de S, bajo un pequeño a, 
- como se indica en la figura con la línea continua. i 

Para las coordenadas x e y de cualquier punto de la trayectoria 
de tales partículas se puede escribir las igualdades conocidas 


2 
T= Vyl, y=v tE 


Excluyendo el tiempo de estas dos ecuaciones, obtenemos: 


z gz? 
Y= Vy a T l (18.1) | 


Esta es la ecuación de la parábola a lo largo de la cual se mueven 
los átomos. 


En el punto de la trayectoria de los átomos que pasa por la ra- ` 


nura S, la coordenada y es igual a cero y z = L/2. La ecuación 
(18.1) para este punto toma la forma 

L. _ gl 

REE 


De donde obtenemos para la magnitud v, la expresión: 
Vy = gLl4v,. 


A nosotros nos interesa la:magnitud y, es decir, el desplazamiento 
de los átomos desde el eje X a la distancia x = L desde la fuente. 
Poniendo en la fórmula (18.1) L'en lugar de x y gL/4v, en lugar de 
Vy obtenemos: 


y = — gL? 4v2. 


'De tal modo, el desplazamiento vertical de los átomos se deter- 
mina sólo por el valor v que para los ángulos œ pequeños es próximo 
al valor de la propia velocidad v (en efecto, v = v cos œ y para 
ángulos pequeños el cos æ es próximo a la unidad). Trasladando el 
blanco (hilo) verticalmente” (posiciones D', D” en la figura) y mi- 
diendo el flujo de iones (es decir, el número de átomos que caen en 
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el blanco) a distintas alturas se halla el número de átomos que tie- 
nen distintas velocidades, y esto nos da la distribución de los átomos 
según sus velocidades. Es necesario tener en cuenta, que midiendo 
el número de átomos que caen sobre el hilo a tal o cual altura se 
determina el número de aquellos átomos; cuyas velocidades descan- 
san en determinado intervalo de velocidades, ya que, por muy pe- 
queño que sea el grueso del hilo, es finito y sobre él caen los átomos- 
con velocidades próximas pero no iguales. 

Sobre la dificultad de realización de este experimento se puede 
juzgar por que incluso los átomos más lentos sólo se desplazan en 
una altura cercana a 0,2 mm (los átomos con la velocidad más pro- 
bable se desplazaron en 0,174 mm en el experimento de Stern — 
Isterman — Simpson). Sin embargo, ya que la anchura de las ranu- 
ras S, y S, y el grueso del hilo (blanco) alcanzaron 0,02 mm (¡tal era 
también el espesor del haz!), la medición pudo ser realizada com 
suficiente exactitud. Y no sólamente con átomos de cesio, sino con 
un haz de átomos de sodio, para. los cuales es aún menor la altura 
de caída. 

Las mediciones afirmaron completamente la ley de distribución 
de Maxwell de las moléculas según sus velocidades. 


§ 19. MEDICION DE LOS PARAMETROS DE ESTADO 


Medición del volumen. El volumen de un gas es el volumen de la 
vasija que él ocupa. Por eso, la determinación del volumen de un 
gas se reduce a la medición del volumen libre de la vasija. 

El método más sencillo para medir el volumen de una vasija 
consiste en que el volumen a medir se llena con un líquido cualquie- 
ra, cuya densidad es bien conocida. Pesando la vasija antes y después 
de llenarla, hallamos su volumen según la fórmula evidente: 
M,—M, 

e U 
donde M, y M, son las masas de la vasija llena y vacía, correspon- 
dientemente, p es la densidad del líquido que la llenaba. 

Para llenar la vasija se utiliza, corrientemente, agua o mercurio. 
En uno y otro caso es necesario presentar correcciones ligadas a que 
el líquido forma menisco. Existen tablas especiales para aportar ta- 
les correcciones. 

Es necesario recordar que la medición que acabamos de describir 
da el valor del volumen de la vasija para la temperatura a la cual 
se realizó la medición. Si se utiliza la vasija para otra temperatura 
se deberá introducir una corrección de dilatación térmica del mate- 
rial de la vasija. 

- En los casos, bastante frecuentes, cuando no es posible pesar y 
sena el volumen con el líquido (esto se refiere, en particular, a las 


V=-— 
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vasijas de grandes dimensiones), la medición del volumen se realiza 
con ayuda del volúmetro. Este método se hace evidente de la fig. 22, 

El volumen Vx a medir se une a través de la llave Ķ con la vasija 
de volumen V, que es bien conocido (medido por el método anterior- 
mente descrito). Luego se evacua el aire con una bomba P, de ambas 
vasijas con la llave K abierta. Después de esto se cierra la llave K 
y se introduce aire en la vasija V hasta una presión determinada p,, 


Y 4 


M 
FIG. 22 


medida por el manómetro M. Si abrimos de nuevo la llave, las pre- 
siones se igualarán en ambas vasijas y se establecerá una nueva pre- 
sión p, más baja, medida también por el manómetro. Se puede escri- 
bir la igualdad de Boyle — Mariotte, para el gas antes y después de 
igualarse las presiones en ambas vasijas 


PV = pa (V + Va). 
De donde se obtiene, para el volumen V, buscado, la fórmula: 


V, = (Pı— Pa) Y , 
. ~ Pa 

Medición de la presión. Los métodos para medir la presión se 
distinguen por su gran variedad tanto según el principio de los apa- 
ratos, como por su construcción. 

Los aparatos para medir la presión se llaman manómetros, pero 
los manómetros destinados a medir presiones muy pequeñas, fre- 
cuentemente, se llaman vacuómetros. Los aparatos destinados espe- 
cialmente para medir la presión atmosférica, llevan el nombre de 
barómetros. 

Entre los manómetros utilizados -en la práctica para medir la 
presión, existen aparatos que miden directamente la presión y, por 
eso, se pueden llamar aparatos absolutos, primarios. Otros manó- 
metros no miden directamente la presión, sino cualquiera otra mag- 
nitud que está ligada de una u otra forma con la presión. Tales apa- 
ratos secundarios necesitan una graduación previa, o como se dice 
algunas veces, un calibrado. La graduación se realiza por medio de 
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la comparación de sus indicaciones con las indicaciones de los apa- 
ratos primarios. e 

El diapasón de presiones, que se suelen medir en la práctica de 
las investigaciones físicas, es exclusivamente amplio. Las presiones 
más bajas obtenidas en los laboratorios físicos actuales son iguales 
a 10-12 mm Hg, y las más altas, cerca de 4-105 atm, de manera que 
la relación entre la máxima y mínima presión alcanza aproximada- 
mente a 10°. No cabe duda que no existen aparatos capaces de medir 
la presión en todo este enorme diapasón. Hay, que distinguir los 
aparatos para medir las presiones muy bajas (vacuómetros) de los 
manómetros, capaces de medir las presiones altas y superaltas, y 
también de los aparatos que miden presiones próximas a la atmosfé- 
rica. 

Es difícil, claro está, trazar una frontera brusca entre los distin- 
tos dominios, por eso consideraremos, convencionalmente, bajas 
presiones a las menores de 1 torr (1 mm Hg), 
altas presiones a las que superan las cien at- 
mósferas y superaltas, a las presiones mayores 
de 10000 atm. 

En este capítulo no examinaremos los apa- 
ratos para medir bajas presiones, ya que cons- 
tituyen el apartado de la técnica del vacío 
sobre la que se tratará en uno de los capítu- 
los siguientes. 

Para medir la presión entre los límites 
- desde 1 torr hasta 1 atm se utilizan, lo más 
frecuentemente, manómetros de líquidos, relle- 
nos corrientemente con mercurio. Los manó- 
metros de líquidos representan un tubo en U, 
relleno parcialmente con mercurio u otro líqui- 
do cualquiera. De uno de los codos del tubo 
se evacua el aire hasta un alto vacío y se FIG. 23 
suelda, ose extrae el aire que hay sobre el mercu- 
rio en este codo al rellenarlo con mercurio, de modo que en él se for- 
ma el «vacío de Torricelli» (fig. 23). El segundo codo, abierto, se 
une al volumen a investigar. La diferencia de niveles k en ambos co- 
dos nos da directamente la presión en milímetros de la columna de 
mercurio. Para mayor exactitud de la medida, es necesario que el 
tubo en ambos codos tenga el mismo diámetro. Esto nos libra de la 
necesidad de introducir correcciones especiales, ligadas al menisco 
del líquido. Cuando se llena de mercurio ei manómetro, es necesario 
observar que no penetren en el codo evacuado las burbujas de gas 
contenidas en el mercurio. A 

Los manómetros de líquidos en forma úe U también se utilizan 
para medir pequeñas diferencias de presión (estos manómetros se 
llaman diferenciales). En la fig. 24 se muestra el esquema de unión 
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de tal manómetro. En este caso el manómetro mide la diferencia de | 
presiones en las vasijas A y: B. Si llenamos el manómetro diferencial 
con un líquido ligero, en vez de mercurio, entonces con su ayuda se 


A o 


FIG. 24 


pueden medir diferencias de presión muy pequeñas, hasta milésimas 
de mm Hg. 

Si se prepara el tubo en U de metal, en lugar de cristal, entonces 
se pueden utilizar tales manómetros para medir presiones muy altas 

. en valor absoluto, del orden de centenas de atmósferas. 
La observación del nivel de mercurio se puede realizar 
. en este caso con ayuda de un flotador magnético, colo- 
` cado sobre la superficie de mercurio dentro del tubo, 
y de un indicador magnético que estáfuera del tubo. Para 
un tal sistema de observación el material del tubo no 
debe ser magnético (tipos de aceros especiales antimag- 
néticos). 

Como ya se ha indicado, los aparatos para medir la pre- 
sión atmosférica se llaman barómetros. El manómetro 
de mercurio representado en la fig. 23, en particular, 
también es un barómetro, si dejamos abierto el segundo 
codo (de donde no se ha evacuado el aire). A los baró- 
metros se les da algunas «veces la forma indicada en la 
fig. 25. Aquí, ambos codos, preparados de tubos del 
"mismo diámetro, se encuentran en+una misma vertical 
y unidos por un tubo doblado, lo que permite más 
exactamente medir la diferencia de niveles. 

Los manómetros de líquidos, que miden directamente 
la presión, pertenecen a los aparatos de mayor exactitud, 
designados para: este' fin. 

Para la medición de altas presiones se emplea, lo 
FIG. 25 más frecuentemente, el manómetro llamado de Bourdon, 

cuyo esquema: se expone en la fig. 26. El volumen 
que se estudia se une al 'manómetro por medio de un niple A, 
al cual se une por el otro lado la parte principal del manómetro, 
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o sea, el tubo hueco metálico B de sección oval. Bajo la acción 
de la presión el tubo tiende .a enderezarse, de modo que su 


extremo soldado se desplaza un 
poco, y este desplazamiento, co- 
mo indica la -experiencia, está 
ligado de una forma elemental con 
la magnitud de la presión. Al'ex- 
tremo soldado de este tubo-muelle, 
está unido el mecanismo indica- 
dor con una aguja que se desliza 
sobre un cuadrante circular. Este 
último se gradúa, directamente, en 
unidades de presión. Con tales 
manómetros se puede medir la pre- 
sión hasta de —10 000 atm. 

Los manómetros. de Bourdon 
también se pueden .construir para 
la medición de pequeñas presiones, 
pero en la práctica de las inves- 
tigaciones .físicas tales aparatos 
se utilizan raramente. 


Los manómetros de pistón son un tipo importante de manómetros, 
que, a semejanza con los de mercurio, miden directamente la pre- 


FIG. 27 


YO, 


YA 
Greer 


2%. y 


sión. Ellos se utilizan para graduar los manómetros secundarios (en 
particular el: manómetro de Bourdon) y también para la medición 
de altas presiones. En la fig. 27. está expuesto el esquema del manó- 
metro de pistón fabricado en la URSS (tipo MT-1), destinado para 
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la graduación de manómetros. El está compuesto de una prensa de 
tornillo K, cuya presión se transmite a través del émbolo P, y de 
los cuatro cilindros verticales, dotados de llaves (grifos). Dos de 
estos cilindros, Z y 2, sirven para unir los manómetros a graduar. 
En el cilindro 4 se desplaza un émbolo, al cual está atornillado el 
plato P, con cargas en forma de discos. Las cargas sobre este plato 
equilibran la presión de la prensa. El cilindro 4 sirve para rellenar 
con líquido el manómetro. Si G es el peso del émbolo con el plato y 
las cargas de equilibrio, entonces la presión p se calcula según la 
fórmula: 


ES 
donde S es el área del émbolo, entendiendo por área del émbolo el 
área de la sección del mismo émbolo más la mitad del área de la 
holgura circular entre el émbolo y el cilindro, por el que se desplaza. 
Corrientemente, la superficie S 
del émbolo es próxima a 1 cm. 

Tal especie de manómetros 
de pistón .juegan el papel de 
manómetros-patrón y sirven para 
la comprobación y graduación 
de todos los demás aparatos de 
medir la presión. Para estos fines 
algunas veces también sirven los 
manómetros-patrón del tipo Bo- 
urdon, pero al principio ellos 
se gradúan por el manómetro de 
pistón. 

Medición de la temperatura. 
En el $ 3 fue indicado que 
como base de la termometría 
actual se toma el termómetro de 
gas, más exactamente, el termó- 
metro de gas de volumen cons- 
tante. Todos los demás termó- 

t l metros están graduados por 
FIG. 28 medio de la comparación de 
sus indicaciones con las indica- 
- ciones del termómetro de gas. 

Termómetro de gas. En la fig. 28 se muestra el esquema de una 
de las construcciones del termómetro de gas. El se compone de la 
vasija A, que contiene el gas y el manómetro de mercurio M. Un 
capilar delgado K une el manómetro con la vasija. Desde el capilar 
K, un terminal también capilar conduce al dispositivo, destinado 
para rellenar la vasija A con gas. Este dispositivo está compuesto 
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de una vasija abierta C con mercurio, unida a través de una manga 
elástica con un tubo provisto del grifo h,, desde el cual sale el ter- 
minal con el grifo h,. A través de este terminal se introduce el gas 
estando abiertos los grifos h, y ha y abajo la vasija C. Después de 
que se ha terminado la entrada de la cantidad de gas necesario, 
se cierra el grifo h, y se eleva la vasija C de modo que el mercurio se 
eleve hasta el extremo inferior del terminal del capilar, después de 
lo cual también se cierra el grifo k,. La vasija A con el capilar K 
resulta estar, de tal modo, separada del espacio exterior por el cierre 
de mercurio. 

La constancia del volumen se asegura con que el mercurio del 
codo derecho del manómetro se establece y mantiene en el nivel del 
extremo de la punta S. El establecimiento del nivel se realiza entre- 
gando mercurio de la vasija G de reserva a través del grifo hz o deján- 
dolo salir del depósito a través del grifo h,. El establecimiento exacto 
del nivel se realiza con ayuda del tornillo t, que actúa sobre la 
membrana flexible elástica N de acero. “ 

Ya que la substancia termométrica en el termómetro es solamente 
el gas contenido en el volumen de la vasija A; y para crear la presión 
también «toma parte» el gas que rellena el volumen del capilar y 
parte del volumen del codo derecho del manómetro, hasta la punta, 
entonces esta parte del volumen de gas es un volumen «perjudicial» 
que aporta error en la medición. Por eso, debe ser lo más pequeño 


' posible en comparación con el volumen de la vasija A. 


Al medir la temperatura se pone en contacto la vasija A con el 
cuerpo, cuya temperatura debe ser medida, y después de establecer 
el equilibrio térmico se hace la lectura de la presión p (véase la 
fig. 28). La temperatura se calcula según la fórmula 


ki 


T == 273,15. 
Po 


Aquí pp es la presión del gas para la temperatura de 0° C (273,15 K), 
que debe ser determinada en un experimento especial, y p es la pre- 
sión contada según el manómetro, pero corregida teniendo en cuenta 
los distintos errores, ligados a la existencia del volumen «perjudi- 
cial», a la dilatación térmica de la vasija y otros. 

En los termómetros de gas se utiliza bien el helio (al medir las 
bajas temperaturas) o bien el nitrógeno (para las temperaturas altas, 
cuando el helio penetra a través de las paredes de la vasija). | 

Con ayuda de los termómetros de gas se miden las temperaturas 
en un amplio dominio, aproximadamente, desde 4 K hasta la tem- 
peratura de fusión del oro (1337,58 K ó 1064,43" ©). 

Sin embargo, los termómetros de gas, prácticemente, no se utili- 
zan para las mediciones técnicas. El significado de los termómetros - 
de gas consiste en que ellos son los instrumentos primarios para medir 
la temperatura, por los cuales se gradúan los termómetros secunda- 
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rios, cuya acción está basada en la utilización de otras substancias 
y magnitudes termométricas., Los termómetros secundarios se gra- 
dúan bien directamente por el termómetro de gas (que se realiza en 
casos exclusivos).o bien utilizando la tal llamada Escala internacio- 
nal práctica de temperaturas. Ella está basada un una serie de puntos 
de referencia constantes, es decir, de las temperaturas que tienen asig- 
nados valores numéricos, medidos con ayuda del termómetro de gas. 
La Escala Internacional de temperaturas adoptada en el año 1968 
está basada en puntos de referencia constantes, dados en la tabla 3. 


Tabla 3 


Valores de temperatura 


Puntos de referencia constantes de la Escala adjudicados 


Internacional de temperaturas 


K oC 
Punto triple del hidrógeno 13,81 —259,34 
Punto de ebullición del hidrógeno 20,28 —252,87 
Punto de ebullición del neón 27,102 —246 ,048 
Punto de ebullición del oxígeno . 90,188 —182,962 
Punto triple del agua `. 273,16 0,01 
Punto de ebullición del agua . 373,15 100 
Punto de solidificación del zinc 692,73 419,58 
Punto de solidificación: de la plata 1235,08 961,93 
Punto de solidificación del oro 1337,58 1064,43 


Entre los termómetros secundarios tienen más importancia los 
termómetros de líquidos, los termómetros de resistencia y los ter- 
moelementos. 

Termómetros de líquidos. Los termómetros de líquidos ya hace 
mucho tiempo que se utilizan en la técnica y en el uso corriente, sin 
embargo, no poseen la exactitud suficiente para su utilización en las 
investigaciones físicas. Su dominio de utilización está limitado por 
, parte de las bajas temperaturas debido a las propiedades del líquido, 
y por parte de las altas temperaturas, debido a las propiedades del 
vidrio: a bajas temperaturas los líquidos se hielan y a altas tempera- 
turas se ablanda el vidrio. A pesar de ello, los termómetros de líquido 
se pueden emplear en un amplio diapasón de temperaturas, desde 

—200 hasta 600° C 

En los termómetros de pianos se emplean principalmente los 
` líquidos siguientes: 

Spe pentano para el. diapasón de temperaturas desde —200 hasta 

C; 

- alcohol etílico, desde —110 hasta 50° C; 
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toluol, desde —70 hasta 100° C; E 

mercurio, desde —38,87 hasta 600° C. 

La construcción de los termómetros de mercurio es conocida por 
todos, por eso no la describiremos aquí detalladamente. Indiquemos 
solamente que existen dos tipos fundamentales de termómetros. El 
primero de ellos consta de un depósito de mercurio de forma cilíndri- 
ca o esférica (preferentemente” cilíndrica), al cual está soldado un 
capilar fino de paredes delgadas de la misma clase de vidrio. Detrás 
del capilar se fija la escala de metal o. de vidrio opalino, sobre la 
cual se ponen las divisiones durante la graduación, en grados y par- 
tes de grado. Tales termómetros no- se utilizan para la medición de 
altas temperaturas ya que más arriba de 356” C (punto de ebullición 
del mercurio a la presión atmosférica),. es necesario llenar, especial- 
mente, el capilar con gas a gran presión y las paredes delgadas del 
capilar no pueden aguantar la presión necesaria del gas, que llega 
hasta las 20 e incluso hasta las 70 atm. Para este fin sirven los termó- 
metros con capilares de paredes gruesas, llamados termómetros de 
varilla. El diámetro exterior de su capilar es casi igual al diámetro 
del depósito y la escala se graba químicamente en el mismo capilar. 

Durante las mediciones exactas, en las indicaciones del termó- 
metro de mercurio hay que introducir numerosas correcciones, para 
las cuales existen sus fórmulas correspondientes. 

Los otros líquidos que se utilizan en los termómetros de líquidos, 
se diferencian del mercurio, ante todo, en que mojan el vidrio. Por 
eso, para evitar la rotura de la columna del líquido se deben llenar 

„siempre los capilares de los termómetros con gas, y no solamente para 

las altas temperaturas. Una propiedad importante de-estos termó- 
metros consiste también en la irregularidad de sus escalas, es decir, 
la diferencia de las dimensiones de las divisiones en grados en 
distintas partes de la escala. Esto está ligado con las particularidades 
de la dilatación térmica de estos líquidos. 

Termómetros de resistencia. En estos termómetros el cuerpo 
termométrico, corrientemente, es un hilio de un metal cualquiera y 
la magnitud termométrica es la resistencia eléctrica de este hilo. 
Lo mismo que los termómetros de líquidos, requieren su graduación 
según el termómetro de gas o según otro termómetro cuyas indicacio- 
nes ya están ligadas a la escala de gas.. 

La resistencia del metal crece con la elevación de la temperatura 
según una ley completamente determinada que, de por sí misma, 
también depende de la temperatura, de modo que para distintos 
dominios de temperaturas es necesario utilizar distintas fórmulas de 
dependencia entre la resistencia y la temperatura. 

Los metales más empleados para los termómetros de: resistencia 
son el platino puro y el cobre. El platino es útil para medir las tem- 
peraturas en el amplio intervalo desde —200 hasta 1100? C, el cobre 
en un intervalo más estrecho desde —20 hasta-100? C. El termómetro 


104 Cap. 1. Teoría cinética de los gases ideales 


de platino, fabricado de metal muy puro, ha sido recomendado por 
el Comité Internacional de pesas y medidas, para reproducir la esca- 
la termodinámica de temperaturas, en el dominio desde —190 hasta 
660" C. 

La resistencia específica del platino (y de muchos otros metales) 
a una temperatura cercana a la del ambiente, cambia en un 0,4% 
al cambiar la temperatura en 1 grado, valor muy cercano a 1/273, 
que es el coeficiente térmico del cambio de volumen y presión de los 
gases ideales. Esta magnitud se llama coeficiente de temperatura de 
la resistencia. El valor reducido del coeficiente de temperatura per- 
mite medir los cambios de temperatura en algunas milésimas de gra- 
do, ya que la medición de la temperatura se reduce a la medida de 
la resistencia que puede ser realizada con gran exactitud para una 
gran sensibilidad. 

Los termómetros de resistencia también se utilizan para medir 
temperaturas muy bajas, pero en este caso se fabrican no de platino 
y cobre, sino de otras substancias, fundamentalmente de bronce y de 
carbón (grafito). 

Un tipo especial de termómetros de resistencia son las termorre- 
sistencias o, como las llaman algunas veces, los termistores. Como 
cuerpo termométrico no se toma el metal sino el semiconductor, que 
se diferencia del metal en que con el aumento de la temperatura, su 
resistencia no aumenta sino disminuye. Además de esto, el coefi- 
ciente de temperatura de resistencia de los semiconductores es apro- 
ximadamente 10 veces mayor que en los metales, y la resistencia 
específica en decenas y centenas de veces mayor. Gracias a estas dos 
particularidades, los termómetros de semiconductores de resistencia 
poseen una gran sensibilidad y pueden tener unas dimensiones exclu- 
sivamente pequeñas. Las dimensiones corrientes de los termistores 
no superan a unos cuantos milímetros y con ellos se puede medir con 
seguridad los cambios de temperatura en milésimas de grado. 

Las termorresistencias de semiconductores expedidas por la 
Unión Soviética están destinadas para la medición de temperaturas 
en el dominio desde —4100 hasta +-120* C. En estos aparatos el ele- 
mento sensible a la temperatura tiene la forma de un vástago, de 
una placa o de una bolita. 

Los termómetros de resistencia de carbón para bajas temperatu- 
ras, recordados anteriormente, también pueden referirse al número 

de semiconductores, ya que el coeficiente de temperatura de la re- 
sistencia de éstos tiene el mismo signo que el de los semiconductores, 
la resistencia disminuye con el aumeñto de la temperatura (es cierto, 
que por otras causas). 

Termoelementos (termopares). Un tipo importante de termó- 
metros secundarios son los termopares. Aquí se utiliza el fenómeno 
conocido bajo el nombre de efecto Seebeck.' El consiste en que si 


A 
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(fig. 29) con sus extremos soldados, entonces en este circuito se ori- 
gina una fuerza electromotriz, si las soldaduras se encuentran a dife- 
rentes temperaturas. El valor de esta fuerza llamada termoelectro: 
motriz depende de la diferencia de temperaturas de las soldaduras. 


A 


o 
NN 


8 
FIG. 29 


Si una soldadura la mantenemos a una temperatura constante Ti, 
entonces, la fuerza termoelectromotriz dependerá sólo de la tempe- 
ratura T, de la otra soldadura. Por eso, la construcción mostrada en 
la fig. 29 llamada termoelemento 
o termopar, se puede utilizar 
para la medición de la tempera- 
tura. 

De tal modo, en los termó- 
metros de  termopares, como 
cuerpo termométrico, se consi- 
dera el termoelemento, y como 
magnitud termométrica su fuer- 
za termoelectromotriz. 

Para medir la fuerza termo- 
electromotriz, se conecta en el 
circuito del termopar un apa- 
rato que mide la fuerza electro- 
motriz (milivoltímetro). El se 
puede conectar o bien según el 
esquema indicado en la fig. 30a, . 
o bien según el esquema indicado: en la fig. 30b. En el primer 
caso queda libre una soldadura, que se pone en contacto con 
el cuerpo, cuya temperatura se debe medir. En el segundo caso, las 
dos soldaduras están libres. En una de ellas se aseguran las condicio- 
nes de rigurosa constancia de la temperatura, introduciéndola, co- 
. rrientemente, en una vasija con hielo en fusión. La otra soldadura 
` se pone en contacto con el cuerpo a investigar. El segundo esquema 
es preferible, naturalmente, para realizar mediciones exactas cuando 
la indicación del aparato no depende de la temperatura del medio 


FIG. 30 
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Del termopar empleado para mediciones de temperaturas, se 
exige el mayor valor numérico posible de la fuerza. termoelectromo- 
triz, una fuerte dependencia entre esta última y la temperatura, una 
ley lo' más sencilla posible+que ligue la fuerza termoelectromotriz 
con la temperatura y estabiiidad de los materiales del termopar en 
las condiciones de altas tem'peraturas: 

En la tabla 4 están expuestos los datos de los termopares que se 
usan, más frecuentemente, eri la práctica de medición de tempera- 
turas. : $ 


Tabla 4 
5 Composición de Dominio de tempera- 

Termopar las aleaciones turas a medir, °C 
Platino-platinorrodio Pt-90%; Rh-10% de 0 a +1700 
Hierro-constantán -| Cu-55%; Ni-45% de —200 a +600 
Cromel-alumel Ni-90%; Cr-10% 
Cromel-copel ; Mn-2%; Si-1%. de —50 a 4-800 
Cobre-constantán —. Ni-43%; Cu-57% de —200 a +600 


Un valor muy importante tiene el termopar de platino—plati- 
norrodio que se distingue por su gran resistencia a las altas tempera- 
turas. Por decisión del Comité Internacional de Pesas y Medidas se 
utiliza, precisamente, este termopar para reproducir la escala ter- 
modinámica de temperaturas en el intervalo de 660 a 1063* C. 

Además de los termopares citados, también se emplean otros 
termopares, el cromel—constantán, el platinorrodio——oropaladio, 
el iridio—aleación de iridio—rutenio (este termopar, puede medir 
la temperatura hasta 2000? C) y otros. 

Altas y bajas temperaturas. La medición de temperaturas muy 
altas (de mil grados y más altas) se encuentra con la dificultad evi- 
dente de que no existen tales termómetros refractarios, que permitan 
directamente realizar el contacto con objetos calentados tan fuerte- 
mente. Por eso, en este dominio de temperaturas, el cuerpo calentado 
se hace cuerpo termométrico, y la magnitud termométrica es la 
energía irradiada por el cuerpo en forma de luz. La medición de esta 
energía no exige .el contacto directo con su fuente. 

El lector conocerá en el curso de óptica las leyes físicas aquí 
utilizadas y los aparatos (pirómetros) con ayuda de los cuales se mide 
la energía de irradiación. Aquí señalamos solamente, que la escala 
termodinámica de temperaturas superiores a 1063” G se reproduce 
precisamente con ayuda del pirómetro, de acuerdo a la decisión del 
Comité Internacional de Pesas y Medidas. 
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En la medición de las bajas temperaturas (más bajas que 1K) se 
encuentran grandes dificultades. Ante todo, a estas temperaturas, 
como muestra la experiencia, el simple contacto del termómetro 
con el cuerpo enfriado durante un largo tiempo no conduce al estable- 
cimiento de la igualdad de temperaturas entre ellos. Además, toda 
una serie de magnitudes termométricas útiles para suempleo a tem- 
peraturas más altas, «fallan» en el dominio de temperaturas exami- 
nado: la presión de los gases se hace inmesurablemente pequeña, 
la resistencia deja de depender de la temperatura, etc. Por eso aquí, 
lo mismo que para las temperaturas extremadamente altas, el mismo 
cuerpo que se enfría, se convierte en cuerpo termométrico. Como se 
mostrará en el cap. VIII, las temperaturas más bajas se obtienen 
con ayuda de las sales paramagnéticas. Esto permite utilizar la 
receptividad paramagnética de esta sal en calidad de magnitud ter- 
mométrica, que es la característica fundamental de sus propiedades 
magnéticas. Sin embargo, aquí surgen dificultades muy serias aún 
no vencidas, ligadas a la concordancia entre la temperatura medida 
de esta forma y la escala termodinámica de temperaturas. Aquí no 
hay posibilidad de examinar los detalles de esta cuestión. 


CAPITULO II 


- TEORIA CINETICA DEL CALOR. 
LEY DE CONSERVACION DE LA ENERGIA 


En este capítulo nos ocuparemos de la parte energética en el 
proceso del cambio de estado del gas ideal, y examinaremos en pri- 
mer lugar el proceso del cambio de estado de un gas cuando cambia 
su temperatura. 


$ 20. ENERGIA INTERNA DEL GAS IDEAL 


Se sabe que la energía media de la molécula del gas ideal, si 
consideramos a sus partículas como puntos, se determina por la 
expresión 


mv? 3 
3 == kT. 

Es necesario señalar otra vez, que esta expresión es justa para 
las moléculas consideradas como puntos, capaces de realizar sola- 
mente movimiento de traslación. Tal representación del gas se puede 
considerar justa para los gases monoatómicos. Si la molécula del gas 
contiene no uno, sino varios átomos, entonces puede realizar también 
otras formas de movimiento, giratorio y oscilatorio, con los cuales 
también está ligada una determinada energía. 

Sin embargo, limitémonos por ahora sólo al caso de los gases 
monoátomicos y escribamos la expresión para la energía de todas 
las moléculas de la masa dada de gas. Si el gas contiene N molécu- 
las, entonces su energía total U será igual a 


U =-NxT. (20.1) 
Para un mol esta expresión toma la forma 
3 3 


Esta energía se llama energía interna del gas ideal. Energía interna 
de un cuerpo se llama en general a la energía total que se refiero a 
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las mismas moléculas, es decir, su energía «invisible». Aquí entra 
la energía cinética del movimiento de las mismas moléculas, la 
energía cinética del movimiento de los átomos dentro de la molécula 
(si la molécula no es monoatómica), la energía potencial de interac- 
ción de los átomos dentro de la molécula e incluso la energía cinética 
de las partículas que entran en la composición de los átomos (núcleos 
y electrones). En ella no se incluye, sin embargo, la energía cinética 
que el gas puede poseer, si él se mueve como un cuerpo entero, y la 
energía potencial que puede poseer si se encuentra en un campo de 
fuerzas cualesquiera. 

La energía interna de una masa dada de gas ideal depende, como 
se ve de las fórmulas (20.1) y (20.2), sólo de la temperatura y no de- 
pende ni de la presión, ni del volumen del gas. (Para los gases reales 
esto no es cierto). . ; 

De las fórmulas expuestas se ve que para cambiar la temperatura 
de un gas, es necesario cambiar su energía interna. Como se sabe de 
la Mecánica, el cambio de energía está ligado al.trabajo: la energía 
del cuerpo varía si el cuerpo realiza un trabajo o si se realiza un tra- .. 
bajo sobre él, y este cambio es, precisamente, igual al trabajo reali- 
zado. 

De aquí, al parecer, resulta que el cambio de la temperatura del 
gas, o en general de cualquier cuerpo se puede conseguir sólo gracias 
al trabajo mecánico: para calentar un cuerpo es necesario realizar un 
trabajo sobre él, y para enfriarlo es necesario crear tales condiciones, 
para las cuales el mismo pudiese realizar un trabajo. La experiencia 
muestra, en efecto, que se puede cambiar la temperatura de un cuer- 
po por medio de un gasto correspondiente de trabajo mecánico. 
Así por ejemplo, los cuerpos se calientan con el rozamiento de uno 
con otro (en esto está basado el medio antiquísimo de obtener fuego). 


Como se mostrará más adelante, el gas también puede calentarse a 


cuenta del trabajo realizado. 
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Se sabe, sin embargo, que un gas, como cualquier otro cuerpo, se 
puede calentar o enfriar con otro método durante el cual el trabajo 
no juega ningún papel a primera vista. Este método consiste en que 
el cuerpo se pone en contacto con otro cuerpo que tiene una tempera- 
tura diferente a la suya propia. Se puede conseguir el mismo resul- 
tado sin el contacto directo, cuando dos cuerpos con diferentes tem- 
peraturas están separados por cualquier medio o incluso por el vacío. 
En el primer caso se dice que el calentamiento o enfriamiento se 
realiza por medio de la conductibilidad térmica, en el segundo caso, 
por medio de la irradiación. ' l 

Pero de la fórmula (20.1) se deduce que el cambio de temperatura 
de un gas siempre está ligado con el cambio de energía. Cuando el 
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cambio se realiza como resultado de un gasto de trabajo, la causa 
del cambio está clara, ya que el trabajo es un cambio de energía. 
Es decir, en el método por contacto de una forma determinada se 
realiza la entrada (al calentarse) o la salida (al enfriarse) de energía. 

El mecanismo de'"transmisión de energía en el método por con- 
tacto consiste en que las partículas de los cuerpos en contacto, du- 
rante los choques entre sí, se cambian su energía de modo que las 
partículas del cuerpo más caliente pierden energía, entregándola :a 
-las partículas del cuerpo menos caliente. Es decir, en este caso, en 
lugar de un cambio de energía a cuenta del trabajo gastado, se con- 


sigue el mismo resultado por medio de la transmisión de la energía : 


de las partículas en movimiento caótico de un cuerpo, a las partícu- 
las del otro cuerpo. l l 

Sin embargo, debido a una serie de circunstancias, ligadas a la 
historia del desarrollo de la Física, en el caso cuando el cambio de 
temperatura del cuerpo (calentamiento o enfriamiento) se realiza 
por: este método («por contacto» o por irradiación), dicen que al 
cuerpo se le entrega o se le extrae una determinada cantidad de calor. 

Es decir, la cantidad de calor representa en sí la energía que se 
transmite de un cuerpo a otro durante su contacto (directamente, o a 
través de un tercer cuerpo) o por medio de irradiación. En realidad, 
durante la transmisión del calor también tenemos relación con el 
trabajo, pero en este caso el trabajo lo realizan no los cuerpos maçgos- 
cópicos en movimiento ordenado, sino las micropartículas en movi- 
miento desordenado. Como veremos más adelante, esta circunstancia 
juega un papel muy importante. : 
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No existe ninguna, otra diferencia entre el calor y el trabajo 
(energía). Por eso, deben medirse en unas mismas unidades. En el 
sistema SI como unidad de cantidad de calor se toma 1 julio (J). 
Pero, por causas históricas, hasta el último tiempo, la cantidad de 
calor se medía en calorías y kilocalorías. Ya en los tiempos «ante- 
cinéticos», fue introducida una unidad especial para la cantidad de 
calor, cuando consideraban el calor como una Substancia especial, 
semejante a un líquido determinado capaz de fluir de un cuerpo a 
otro. Ahora, cuando ya está clara la equivalencia de energía y calor, 
esta unidad ha perdido su sentido físico particular, pero se conserva 
todavía en la Física y la Técnica por tradición. 

La kilocaloría se, determina como la cantidad de calor, cuya 
entrega (o extracción) origina el calentamiento (o enfriamiento 
correspondiente) de un'kilogramo de agua en un grado Kelvin a la 
presión atmosférica. y 

La equivalencia. eritre el'calor y-la energía fue demostrada de una 
forma clarividente ye en -el -siglo pasado en la década del 50, por 


aa E - ys 
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J. Joule, mostrando en una serie de experimentos escrupulosos, que 
el calentamiento originado por una kilocaloría es el mismo que el 
que da siempre un mismo trabajo determinado. Resultó, precisa- 
mente, que i 


1 kcal = 4186,8 J. 


También se utiliza la unidad 1000 veces menor que la kilocalo- 
ría, o sea, la caloría-gramo, o simplemente, caloría (cal): 


1 cal = 4,1868 J. 


El número que indica la relación de la unidad mecánica a la uni- 
dad de calor, se llama equivalente mecánico del calor: 


I = 4186,8 J/kcal = 4,1868 J/cal. 


La magnitud inversa a ella se llama equivalente térmico del trabajo 
mecánico: 


T = 2,39 -107* kcal/J = 0,239 cal/J. 


En la exposición sucesiva, no utilizaremos estos equivalentes. En 
los casos, cuando en una misma ecuación figuren la cantidad de calor 
y el trabajo o energía, consideraremos que ellos se miden en unas 
mismas unidades (en calorías o julios, indiferentemente). 


§ 23. PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA 


El cambio de estado de cualquier cuerpo o sistema de cuerpos, 
en general, va acompañado de un trabajo realizado por este sistema, 
o por un trabajo realizado sobre él por las fuerzas externas. Este tra- 
bajo puede ser expresado por los parámetros que determinan el esta- 
do del sistema. 

Si el estado de un cuerpo se determina, como ya sabemos, por 
dos de los tres parámetros p, V y T, entonces, en caso general, el 
cambio de cualquiera de ellos deberá acompañarse con un trabajo ` 
externo. 

Así, por ejemplo, el cambio de temperatura de un gas, es decir, 
su calentamiento o enfriamiento, se puede realizar como resultado 
de un gasto de trabajo mecánico externo (calentamiento), o a cuenta 
del trabajo realizado contra las fuerzas externas (enfriamento). 

Este trabajo mecánico se realiza al comprimir el gas con una 
fuerza externa cuando el gas se calienta, o al dilatar el gas cuando 
el mismo realiza un trabajo, enfriándose con ello. El cambio de volu- 
men del gas también puede realizarse sin cambiar su temperatura 
(véase más adelante), entonces se exige correspondientemente un 
trabajo menor. gon 
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Pero como fue indicado, el estado de un gas (o de otros cuerpos) 
se puede cambiar, comunicándole o, al revés, quitándole una canti- 
dad determinada de calor, es decir, poniéndolo en contacto con un 
cuerpo más caliente o.más frío que él. 

¿Qué trabajo se realizará al cambiar el estado por este método? 
La ley de conservación de la energía da contestación a esta pregunta. 
Si se le comunica a un gas (o a otro cuerpo cualquiera) una cantidad 
determinada de calor dỌ se realiza en general un trabajo dA y se 
cambia su energía interna en dU. i 

La ley de conservación de la energía dice así: el trabajo, realizado 
por el sistema, es igual a la diferencia entre la cantidad de calor, comu- 
nicado al sistema, y el cambio de su energia interna 


dA = dQ — dU 
dQ = dU + dA. (23.1) 


Esta ecuación expresa la ley más importante de la naturaleza, 
la ley de conservación de la energía aplicable a la energía mecánica 
y térmica. Esta ley recibió el nombre de pri- 
mer principio de la Termodinámica. 

Trabajo, al cambiar el volumen del gas. 
No es difícil calcular el trabajo, ligado a la 
dilatación o compresión de un gas, es decir, 
al cambio de su volumen. Supongamos que 
el gas se encuentra en un cilindro, cerrado 
con un émbolo móvil de superficie S (fig. 31). 
Supongamos que el émbolo desciende en una 
distancia dx, bajo la acción de una fuerza 
externa F, comprimiendo al gas. El gas con- 

FIG. 31 tinuará comprimiéndose hasta que la fuerza 

F se equilibre con la fuerza que actúa 

sobre el émbolo por parte del gas e igual a pS, donde p es 

la presión del gas. El trabajo dA, gastado en el desplazamiento 

del émbolo en la distancia dx, es, evidentemente, igual a 

pS dx. Pero S dz no es otra cosa, que el cambio del volumen del gas- 
.aV durante la compresión, es decir, 


Z 


S dx = —dV, 
de donde 
dA = —p dV. (23.2) 


Por el contrario, durante la dilatación del gas, es decir, al aumentar 
el volumen del gas en dV, el mismo gas realiza un trabajo contra las 
fuerzas externas igual a +p dV. 
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El cambio de volumen del gas va acompañado de un trabajo igual 
al producto de la presión bajo la cual se encuentra el gas, por su cambio 
de volumen. 

La fórmula (23.2) es cierta no sólo para los. gases, sino para cual- 
quier cuerpo. Si al cambiar el estado de un cuerpo se realiza un tra- 
` bajo sólo a cuenta del cambio de volumen, entonces se puede escribir 
el primer principio de la Termodinámica en la forma siguiente: 


dQ = dU + p ar. - (23.3) 


Son posibles los casos, cuando el cambio de estado de los cuerpos 
va acompañado con*cambios eléctricos, magnéticos o de otros pará- 
metros, entonces, a la parte derecha de la ecuación (23.3) se le debe 
añadir los sumandos correspondientes: energía eléctrica, magnética 
u otras formas de energía. Aquí, nos limitamos sólo al examen de 
los cambios de los parámetros p y Y. 
También se puede calcular el trabajo exterior en el caso, cuando 
el cambio de los parámetros de estado no es infinitamente pequeño. 
Si un cuerpo pasa del estado Z al estado 2, entonces, el trabajo A 
ligado a esto se determina por medio de la integración de la ecuación 
(23.2): 


Esta integral se puede determinar gráficamente. En efecto, como 
fue indicado, el estado de un cuerpo se caracteriza con un punto en 
la curva p = f (V). Por eso, si la función p = f (V) está gráfica- 
mente construida, por ejemplo, si esta dependencia se expresa por 
la curva / en la fig. 32, entonces 


paV 


e ua CO 


es igual a la superficie rayada por debajo de la curva. 

Si el paso desde el estado Z al estado 2 se realiza de tal modo que 
el cambio de la presión con el volumen se representa con la curva ZI 
entonces el trabajo ligado a este paso será otro. -. 

El trabajo exterior, realizado por un cuerpo (o sobre él), al cambiar 
su volumen, depende de la sucesión de estados, que pasa el cuerpo desde 
el estado inicial hasta el final. 

En relación a la energía interna U se puede decir que depende 
sólo del estado del cuerpo, y su cambio no depende de los estados 
intermedios, en los que se encontraba el cnarpo, 


8—0825 
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Por eso la ecuación (23.3) se puede escribir en la forma: 


2 = 
f dQ=U,—U, + f pdv 
1 ; Él 3 
donde U, y U, son los valores de la energía interna del cuerpo en los 
estados correspondientes 1 y 2. 
En caso particular, si el cuerpo, como resultado de todos los cam- 
bios de estado, volvió al estado inicial, es decir, U, = U,, en este 


FIG. 32 - FIG. 33 


caso se dice que el proceso de cambio de estado es circular o cíclico. 
Tal proceso se representa gráficamente por una curva cerrada 
(fig. 33) y el trabajo realizado (o gastado) en este caso se determina 
por la superficie rayada. . 

Es evidente, que si el trabajo 


A=|par, 


de un ciclo es positivo, es decir, si el cuerpo mismo realizó un tra- 
bajo contra las fuerzas externas, esto significa, qye el cuerpo recibió 
del exterior una misma cantidad de calor Q. Si este trabajo 4 de un 
ciclo es negativo, es decir, si fue realizado sobre el cuerpo un trabajo 
por las fuerzas exteriores, con esto se desprendió una cantidad de 
calor Q igual al trabajo. 

De tal modo, durante el proceso cíclico 


Q = A. 

El lector no se debe extrañar de la forma «no corriente» de la 
curva p = f (V) en las figs. 32 y 33 cuando crece la presión en algu- 
nos de sus tramos al aumentar el volumen. La función «corriente» 
en donde la presión es inversamente proporcional al volumen del gas, 
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se observa sólo para una temperatura constante, es decir, para un 
proceso isotérmico. El proceso que hemos examinado del cambio de 
volumen del gas, se refiere al caso, cuando al gas se le comunica o se 
le quita una determinada cantidad de calor y sobre él se realiza (o el 
mismo realiza) un trabajo, y durante los diferentes estadios del 
cambio de volumen la temperatura del gas es diferente. 

No hay nada de extraño en que al mismo tiempo que se dilata 
(elevación del émbolo) el gas pueda elevar tanto su temperatura, 
a cuenta de la fuente de calor, que se eleve su presión a pesar del 
aumento de volumen (y al contrario, al coraprimirse, el gas puede 
dar calor a un cuerpo más frío y bajar su presión). 

Esto explica la circunstancia de que al pasar de un mismo estado 
-inicial (p,V,) a un mismo estado final (pV), pero por distintos 
estados intermedios, se obtiene un trabajo diferente, y por conse- 
cuencia, en un proceso circular no será igual a cero. Sobre esto está 
basado el trabajo de las máquinas térmicas (de los motores). 

Resulta innecesario subrayar que un cuerpo no podrá realizar 
ningún trabajo positivo, si durante todo el proceso circular la tem- 
peratura del cuerpo es invariable (es decir, si el proceso es isotérmi- 
co). En un gas, evidentemente, es imposible tal proceso circular 
isotérmico en general, ya que si el cambio de presión en el volumen 
se realiza a lo largo de la isoterma, entonces se puede volver al esta- 
do inicial sólo a lo largo de esta misma isoterma, pero tal proceso no 
se puede llamar circular en el sentido citado anteriormente. 

Procesos cuasiestáticos. Al deducir la ecuación (23.2) para el 
trabajo de un gas, ligado al cambio de su volumen, suponíamos, que 
durante todo el proceso del cambio de volumen la presión, en cada 
momento de tiempo, era igual en todos los puntos del gas. En caso 
contrario, el valor de la presión p hubiese sido completamente inde- 
terminado. Entre tanto, asegurar tal constancia de presión en todo 
el volumen del gas (como en cualquier otro cuerpo), durante el pro- 
ceso de su dilatación o compresión, no es fácil en general. 

Si la dilatación o compresión de un gas se realiza rápidamente, 
entonces la presión no tiene tiempo de igualarse en todas sus dife- 
rentes partes. Bajo la acción de la diferencia de presiones se origina 
un flujo de gas con diferentes velocidades en distintos puntos y, en 
particular, también flujos turbulentos. Para la creación de estos 
movimientos se exige un trabajo determinado. Además, en las dis- 
tintas partes del gas se pueden tener diferentes temperaturas y den- 
sidades. 

En una palabra, con el cambio rápido del volumen, el gas no se 
encuentra en estado de equilibrio. Para que el gas se encuentre en 
equilibrio, durante el proceso de su cambio de volumen (o de otra 
magnitud que caracterice al estado), es necesario que el desarrollo 
de este proceso sea muy lento, en el límite, infinitamente lento. 
En este caso, todas las desviaciones del equilibrio tendrán tiempo de 


gx* 
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desaparecer, y el gas pasará a través de una serie de estados de equili- 
brio que se transforman uno en otro. 

Tales procesos se llaman cuasiestáticos porque durante ellos, en 
cada momento de tiempo determinado, el estado del gas se diferen- 
cia muy poco del estado estático, durante el cual son iguales los 
parámetros de estado en todo el volumen. Está claro, que sólo los 
procesos cuasiestáticos se pueden representar gráficamente en forma 
de curvas semejantes a las expuestas en la fig. 32 y la fig. 4 (pág. 39). 
Es imposible representar un proceso que no sea cuasiestático. La 
ecuación (23. 2) y sus consecuencias se pueden utilizar sólo para los 
procesos Cuasiestáticos (véase más detalladamente esta cuestión 
en el cap. VI). 

Si el proceso del cambio de volumen, es decir, la compresión o 
dilatación del gas se realiza no cuasiestáticamente, entonces el tra- 
bajo realizado durante la compresión o dilatación será menor que 
durante el proceso cuasiestático. Esto se puede comprender de las 
consideraciones siguientes. Imaginémonos que el gas, en el cilindro 
con émbolo (véase la fig. 31), se encuentra 'al comienzo en equilibrio, 
esto significa que la presión p del gas en el interior de la vasija es 
igual a la presión exterior. Supongamos que bajo la acción de unas u 
otras causas empieza a dilatarse el gas (no cuasiestáticamente), es 
decir, empieza a desplazarse el émbolo hacia arriba. Es evidente que 
la presión exterior p, se ha hecho menor que la presión p de equili- 
brio y, por consiguiente, que el trabajo exterior es 


Correspondientemente, durante la compresión no cuasiestática del 
gas, la presión exterior p, es mayor que la de equilibrio y por eso 
el trabajo (en este caso negativo) es 


—p, dV < —p dY. 


Y sólo durante el proceso cuasiestático la presión exterior se dife- 
rencia infinitamente poco de la de equilibrio y, por consiguiente, en 
este caso se realiza el máximo trabajo. 

Además, el gas puede dilatarse sin realizar en general ningún 
trabajo exterior. Este caso se puede realizar uniendo dos vasijas una 
con otra, una de las cuales está llena de gas y la otra vacía. Entonces, 
el gas fluye desde la primera vasija a la segunda y ocupa, por consi- 
guiente, mayor volumen. Pero con ello no se realizará ningún tra- 
bajo exterior (ya que no existen ningunas fuerzas externas, contra 
las cuales se podría realizar este trabajo). Este proceso se llama pro- 
ceso de dilatación en el vacío (véase la pág. 141). Y en efecto, duran- 
te todo este proceso el gas no se encuentra en equilibrio (por muy - 
lento que transcurra). 


el 
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$ 24. CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES ÍDEALES 


Determinemos ahora la cantidad de calor que es necesario comu- 
nicar a un gas ideal para su calentamiento o que hay que quitarle 
para su enfriamiento. 

De lo dicho en el párrafo anterior, está claro, que la cantidad de 
calor necesaria para el cambio de la temperatura del gas, depende 
de si se realiza trabajo con ello, es decir, si con ello cambia el volu- 
men del gas. 

Si el gas que se calienta (o se enfría) está comprendido en una 
vasija cerrada por todas partes, cuyo volumen no puede cambiarse 
(aquí despreciamos la dilatación térmica del material de la vasija), 
entonces, el calor dQ que se le transmite, se gasta exclusivamente en 
el cambio de su energía interna. Durante el calentamiento, la pre- 
sión del gas crecerá según la ley que ya conocemos. Si el gas se en- 
cuentra en una vasija, semejante a la representada en la fig. 31, 
entonces se dilatará realizando el trabajo de 'elevación del émbolo, 
conservando con ello la presión constante. En este caso el calor reci- 
bido se determina por la ecuación (23.3): 


dQ = dU + p adv. 


Está claro, que cuando se conserva constante la presión del gas, se 
exige mayor cantidad de calor. 

La cantidad de calor necesaria para calentar el gas depende de la 
cantidad de gas que se caliente y en cuántos grados debe cambiarse 
su temperatura. Cuanto mayores son estas magnitudes tanto mayor 
es la cantidad de calor que se necesita. Por eso, para la característica 
de las propiedades térmicas de un gas, como de cualquier otro cuerpo 
se utiliza una magnitud especial, la sayacidad calorífica. 

Se llama capacidad calorífica de un cuerpo a la cantidad de calor 
que es necesario comunicarle o quitarle para que cambie su temperatura 
en un grado Kelvin. 

La capacidad calorífica referida a la unidad de.masa de substancia 
se llama calor específico. El caracteriza ya no al cuerpo, sino a la 
substancia de que está compuesto el cuerpo. 

La capacidad calorífica referida a un-mol de substancia se llama 
calor molar. Lo mismo que el calor específico es una característica 
de la substancia. 

De la definición de capacidad calorífica, queda claro que la capa- 
cidad calorífica de un cuerpo se expresa en J/K. De acuerdo a esto 
el calor específico se mide en J/kg-K, y el molar en J/mol. K. 

Si la cantidad de calor se mide en calorías, entonces el calor espe- 
cífico se mide en cal/g-K, y el molar en cal/mol- K. Es evidente que 


1 cal/g-K = 4186,8 J/kg-K, 
1 cal/mol-K = 4,1868 J/mol. K. 
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Entre el calor específico que designaremos por c, y el molar C` 


existe la relación evidente Ų 


C. 
e= m , 
donde u es el peso molar de la substancia (numéricamente igual a la 
masa de un mol). , $ 
Si calentamos un mol de. substancia no en 1 grado, sino en dT 
grados, entonces el calor, gastado"en esto, es igual a 
dQ ÉS C dT, P ' a f AT j a La 


OS 


, 
` 1 
de donde 5 Fi A A e 


c=2 (24.1) 


l dr* . ye 
Supongamos que el calentamiento se realiza en condiciones, cuan- 
do queda constante el volumen (V = const.) El calor molar 
correspondiente se llama calor específico a volumen constante o calor 
isocórico (equivolumétrico)!) y se designa por Cy 
_ (4 
Cy=(5%) (24.2) 
“Ya que el calor se gasta con elio en el cambio de la energía interna 
dU, entonces dQ = dU y 
dU es g 
Cv= (57), | (24.3) 
De donde dU = Cy dT. La ecuación de la ley de conservación de 
la energía (23.3) ahora se puede escribir en la forma: 


dQ = CydT + p aY. (24.4) 


Por consiguiente, el calor aportado al cuerpo se gasta en el cambio 
de temperatura dT (cambio de energía interna) y en el cambio del 
volumen dY (con ésto está ligado el trabajo mecánico exterior). 
. Si durante el calentamiento se conserva la presión constante, 
entonces la capacidad calorífica se llama calor específico a presión 
constante Cp (también se le puede llamar calor isobárico) 


(y 
Epa (37) p* 
Utilizando los resultados de la teoría cinética de los gases, se 
puede calcular fácilmente los calores molares del gas ideal. 


i 1) El térmico equivolumétrico es` equivalente al término isocórico. (N. 
del T. 


1 
| 
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$ 25. CAPACIDAD CALORIFICA 
DE LOS GASES MONOATOMICOS 


Para el gas ideal monoatómico como vimos, la energía interna 
. Aina 3 : E 
de un mol es igual a U = Ex RT, es decir, 


Cy=2R. i a (25.1) 


Si dividimos este valor del calor molar por el número de molécu- 
las en una molécula-gramo, es decir, por el número de Avogadro, 
recibimos la aportación media que lleva cada molécula en la capa- 
cidad calorífica del gas: 7 

7 
3R_3x CI y5; 

l 2m 2“ € 
Por consiguiente, al elevar la temperatura en 1 K el crecimiento 
medio de la energía de cada molécula es de 5 k julios. 


El calor específico Cp del gas ideal a presión constante, es mayor 
que el calor específico Cy a volumen constante, en la magnitud del 
trabajo que realiza el mol de gas al dilatarse, durante el calenta- 


miento en 1 K. Este trabajo es igual a p Sh De tal modo, 
dv 3 dv 
C=C m7) =5 R Smh 25.2 
p v+ (55), 2 +» (57), (3:2) 
Pero para el mol de gas ideal pV = RT, por eso p (7) p=Ry 


3 5 í 
C¿=3R+R=>5R. | (25.3) 


De la fórmula (25.1) y (25.3) se ve, que el calor específico a pre- 
sión constante, supera al aloe específico a volumen constante, en i 


magnitud Rij 
Cp = Cy = R. 
Es decir, la constante universal de los gases es numéricamente igual 


al trabajo que realiza 1 mol de gas ideal, al dilatarse durante el calen- 
tamiento en un grado Kelvin. 

Ya que R = 8,314 J/mol, entonces para los calores molares Cy . 
y Cp obtenemos los valores siguientes: 


=5 8,314 = 12,47 J/mol-K; 


2R 
Cp =% R=Ż 8,314=20,78 1/mol-K. 
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La constante universal de los gases R se puede expresar en las. 
unidades cal/mol-K. Ya que 1 J = 0,239 cal, entonces 


R = 1,988 cal/mol-K = 2 cal/mol-K. 
Entonces para Cy y Cp obtenemos los valores: 


Cy == 3 cal/mol-K; C, = 5 cal/mol-K. 


La diferencia de estos calores específicos es igual a 


Cp — Cy = R x 2 cal/mol-K, (25.4) 
y su relación es 
y = Cp/Cy = 1,66. (25.5) 


En la tabla 5 están expuestos los valores experimentales de los . 
calores molares, que concuerdan bien con los datos calculados para . 
los gases monoatómicos (y como ya indicamos, nuestra teoría deberá 


Tabla 5 
Capacidad calorífica de los gases monoatómicos 


Gas T Cp Ed a 

Helio 1,519 1,001 1,659 
Neón . ` E — — 1,64 

. Argón > 1,5 1,008 1,67 
Criptón — — 1,68 
Xenón l sa — 1,66 


ser justa, precisamente, para tales gases). En efecto, do (25.1) se 
deduce que Cy/R = 1,5 y de acuerdo a (25.4) y (25.5) 


R 


Como se ve de la tabla 5 los datos experimentales se encuentran 
en concordancia excelente con los teóricos. ' 

Función térmica. Si comunicamos a un gas una determinada can- 
tidad de calor de manera que su presión quede constante, es decir, 
dándole la posibilidad de dilatarse libremente, entonces, la ecuación 
que expresa el primer principio de la Termodinámica, se puede 
escribir en la forma: 


(dQ)p = d (U + pY). 


Cc 
=1 y += =166. 
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En efecto, . 
d (U + pV) = dU + p aV + V dp. 
Pero, si la presión queda constante, entonces, dp =0 y, por lo 
tanto, ` 
d (U + pV) = aU + pa. 
Esto significa, que si el proceso de calentamiento o enfriamiento del 


gas (o de cualquier cuerpo) se realiza a presión constante, entonces, 
el calor que se le comunica o se le quita, resulta ser igual al cambio 


.de la magnitud siguiente: 


I=U->+pV, 


que recibió el nombre de función térmica o entalpia. (En la técnica 


esta magnitud se llama contenido de calor). 

La función térmica también puede servir de parámetro que deter- 
mina el estado del gas, si el cambio de estado se realiza a presión 
constante. Es evidente, que el calor específico del gas a presión 
constante se puede expresar a través de la función térmica 

aQ) _ dl 
C= (T) F A 
Para el gas ideal monoatómico, la función térmica de una masa dada 
de gas es proporcional a la temperatura y no depende del volumen 
ocupado por él: bas 


I=U+pV=2RT+RT=ERT; 
por consiguiente, 


C, =FR. 


.Para el gas no ideal, la función térmica depende del volumen. Es 


evidente, que las propiedades de la función térmica I, a presión 
constante, son análogas a las propiedades de la energía interna U 
a volumen constante. ` 
§ 26. CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES 

Y NUMERO DE GRADOS DE LIBERTAD DE LAS MOLECULAS 


Para la comparación con los resultados de los cálculos teóricos 
de la capacidad calorífica, hemos elegido los datos experimentales 
que se refieren a los gases monoatómicos, es decir, aquellos gases 
cuyas moléculas se componen de un sólo átomo (véase la tabla 5). 
Y esto no es casual, Una de las suposiciones que constituyen la base 
de la teoría cinética, de la cual exactamenta se deduce la teoría de 
la capacidad calorífica expuesta anteriormente, consiste en que po- 
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demos considerar las partículas del gas ideal como puntos o, por lo 
menos, como pequeñísimas bolitas. Los gases que más se aproximan 
a esta representación de los gases son precisamente los gases mono- 
atómicos. 

- La energía media de tal partícula se determina totalmente por la 

r P E . mv? SRE g 

energía cinética media 5 de su movimiento de traslación. Esta 
energía se puede representar como la suma de tres sumandos: de las 
energías cinéticas del movimiento de la molécula según tres direc- 
ciones perpendiculares entre sí: 


mv? mè mo mv 


+5, 


donde Vy, Vy y Vz son las componentes de la velocidad de la alía 
según los tres ejes coordenados. El caos completo de los movimientos 
moleculares nos permite considerar que los valores medios de las 
energías cinéticas, según las tres direcciones, son iguales unos a 
otros 


; (26.1) 


ya que de a a la ecuación fundamental de la teoría cinética 


mu? 
PA=3M, 


añ 


entonces cada uno de los tres sumandos de la igualdad (26.1) es 
igual a $ kT. 


La descomposición de la energía cinética de la partícuia en tres 
componentes independientes, está ligada a que ella se considera como 
un punto material libre que posee tres grados de libertad. 

Recordemos que se llama número de grados de libertad de un 
sistema mecánico al número de coordenadas independientes que 
determinan su posición y configuración en el espacio. Es decir, a 
cada grado de libertad de la molécula monoatómica le corresponde 
una energía igual a kT/2. 

Si existiese, por ejemplo, un gas hipotético tal, cuyas moléculas 
pudiesen moverse sólo a lo largo de una línea determinada (gas de 
una dimensión), entonces, la energía cinética media de la molécula 
de tal gas sería igual a kT/2. El calor molar a volumen constante de 


tal gas, sería igual no a $R, sino a $R. El gas de dos dimensiones, 
es decir, el gas cuyas moléculas están limitadas en su movimiento 
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` por ea plano determinado, poseería un talot específico Cy igual 


a 2R = RD. 


$ 27. CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES BIATOMICOS 
Y POLIATOMICOS 


Las medidas realizadas en los gases no mónoatómicos, ORADE 
que sus calores molares superan a los de los gases monoatómicos. 
Esto se ve de la tabla 6 en la cual están expuestos, para una serie de 


Tabla 6 


Capacidad calorífica de los gases poliatómicos _ 

Gas Aa Cp na 12 
Hidrógeno (H,) 2,44 0,995 1,41 
Cloruro de hidrógeno (HCl) 2,54 1,02 1,40 
Nitrógeno (N3) 2,45 4,005 1,404 
Monóxido de carbono (CO) 2,48 4,005 1,404 
Oxígeno (0») 2,50 * 1,004 4,401 
Oxido nítrico (NO) 2,51 4,005 1,4 
Cloro (Cl) 5,02 1,09 1,36 
Agua (vapor, H,0) 33 1,06 1,32 
Anhídrido carbónico (COj) 3,4 1,02 1,3 
Etileno (C¿H,) 4,04 1,03 1,25 
Metano (CH4) 3,25 1,04 4,314 
Amoníaco (NH) 3,42 1,06 1,31 


gases poliatómicos los valores de las mismas magnitudes que en la 
tabla anterior. 

De la tabla se ve, que los gases cuyas moléculas contienen dos o 
más átomos se pere an de los gases monoatómicos en los a 


de las magnitudes Y Y (y por lo tanto, también de Cy) y de ¿2 . El 
valor de la expresión e-e de todos los gases es el mismo. “Esto 


significa, que la diferencia de los calores molares es, invariablemen- 


1) La capa de gas adsorbida por la superficie del cuerpo sólido, posee apro- 
xımadamente las propiedades de un gas de dos dimensiones. 
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te, igual a R, independientemente del número de átomos en la mo- 
lécula, es decir, el mol de cualquier gas ideal, dilatándose al elevar 
su temperatura en 1 K y en condiciones de presión constante, realiza 
un mismo trabajo, iguel.a R. 


De la tabla también.se ve que los gases citados se dividen clara- 
mente en dos grupos: los gases biatómicos, que tienen z próximo 


a 2,5 y aa a 1,4 y los gases, cuyas moléculas contienen tres o más 


átomos. Estos gases tienen los valores S próximos a 3 y los cp a 1,3. 


- Esto significa; que para los gases del primer grupo (biatómicos). - -- 


los valores de los calores molares son próximos unos a otros e igua- 
les a 


Cy=2R ~ 20,8 J/mol-K = 5 cal/mol-K; 


Cy=3R+4+R=29,1 J/mol-K 7 cal/mol-K. 


Por consiguiente, 


Para los gases, cuyas moléculas están compuestas de tres o más 
átomos, las capacidades calorificzs, como se ve de la tabla 6, tienen 
los siguientes valores numéricos; 


Cy = 3R = 249 J/mol K = 6 cal/mol-K; 

Cp = 3R + R = 33,3 J/mol-K = 8 cal/mol-K, 
de donde 

Cp 8 ; 

6 == 1,33. : 

Los datos experimentales expuestos sobre la capacidad calorífica, 
se refieren a los gases para presiones relativamente pequeñas (del 
orden de una atmósfera y menor) y para temperaturas próximas a las 
del ambiente. En estas condiciones los gases se diferencian poco de 
los ideales. 

¿Cómo explicar tales leyes, referentes a las magnitudes de la 
capacidad calorífica de los gases biatómicos y poliatómicos? La con- 
testación a esta pregunta la da la llamada ley de equidistribución. 

Ley de equidistribución y capacidad calorífica de los gases poli- 
atómicos. En el párrafo anterior, al examinar la capacidad calorí- 
fica del gas monoatómico, se llamó la atención sobre que la energía 
cinética media de la molécula, correspondiente a un"grado de liber- 
tad, es igual a kT/2. Sería natural suponer que si la molécula de gas 
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tuviese otros grados zde libertad, entonces a cada uno de ellos le 
correspondería una energía cinética de kT/2. 

En efecto, en la física clásica estadística (clásica, significa no 
cuántica) se demuestra tal teorema (Boltzmann). Este teorema se 
puede formular así: si un sistema de moléculas se encuentra en equili- 
brio térmico, para una temperatura T, entonces la energía cinética me- 
dia se distribuye igualmente “entre todos los grados de libertad, y es 
igual ajkT/2 para cada grado de libertad. 

(Otra formulación de esta misma ley dice así: si cualquier com- 
ponente de energía en el sistema es proporcional al cuadrado de la 


_ coordenada o de la componente de velocidad, entonces el valor medio `- 


de esta parte de energía será igual a 1/2 kT, cuando el sistema se 
encuentra en estado de equilibrio térmico para una temperatura 7.) 

Este teorema se llama ley de distribución uniforme de la energía 
cinética según los grados de libertad, o abreviadamente, ley de 
equidistribución. 

Esta ley permite contestar a la pregunta planteada anteriormente. 

En relación/a su energía interna, los gases biatómicos y poliató- 
micos se diferencian de los monoatómicos por el número de _grados 
de libertad de sus moléculas. Es decir, para calcular la energía ciné- 
tica interna del gas y, por consiguiente, la capacidad calorífica, es 
necesario saber determinar el número de grádos de libertad de las 
moléculaas del gas. 

Examinemos, al principio, el caso más sencillo, la molécula bia- 
tómica. A ella la podemos representar en forma de un sistema, com- 
puesto de dos átomos situados 
a una determinada distancia uno 
del otro (fig. 34). Si no se cam- 
bia la distancia entre los átomos 
(a tales moléculas las llamare- 
mos «rígidas»), entonces tal sis- 
tema, hablando en general, tie- 
ne seis grados de libertad. 

En efecto, la posición y con- 
figuración de tales moléculas, 
se determinan: por tres coorde- - 
nadas de su centro de masas, 
con las cuales se determina el 
movimiento de traslación de la 
molécula como un todo, y por tres coordenadas que determinan las 
rotaciones posibles de la molécula, alrededor de los ejes perpendi- 
culares entre sí X, Y, Z. 

Sin embargo, el experimento y la teoría muestran que la rota- 
ción de las moléculas alrededor del eje X (véase la fig. 34), sobre el 
cual descansan los centros de ambos átomos, puede ser excitada so- 
lamente con temperaturas muy altas. Para las temperaturas corrien- 


FIG. 34 
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tes no se realiza la rotación alrededor del eje X, como tampoco giran 
los átomos por separado. Por eso, para describir las rotaciones posi- 
bles de nuestra molécula son suficientes dos coordenadas. 

Por consiguiente, el número de grados de libertad de la molécula 
biatómica rígida es igual a 5, de ellos, tres de traslación (como está 
aceptado decir) y dos grados de libertad de rotación. 

Pero los átomos en la molécula no siempre están ligados rígida- 
mente uno con otro; ellos pueden realizar oscilaciones, uno con rela- 
ción al otro. Entonces, evidentemente, es necesaria una coordenada 
más, para determinar la confi- 
guración de la molécula, ésta 
es la distancia entre los átomos. 

Por consiguiente, en el caso 
general, la molécula biatómica 
posee seis grados de libertad: 
tres de traslación, dos de rota- 
ción y uno de oscilación. 

Si la molécula está compues- 
ta de n átomos, ligados no rígi- 
damente, entonces tiene 3n gra- 
dos de libertad (cada átomo tiene 
tres grados de libertad). De este 

FIG. 35 número hay tres grados de liber- 

tad de traslación y tres de rota- 

ción, excluyendo el caso, cuando los átomos están distribuidos sobre 

una recta, y cuando los grados de libertad de rotación solamente 
son dos (como en las moléculas biatómicas). 

En la fig. 35 está expuesto, como ejemplo, el modelo de la molé- 
cula triatómica, y están indicados los ejes X, Y, Z, a lo largo de los 
cuales se puede descomponer el vector de velocidad angular de la 
molécula. De tal modo, la molécula n-atómica, no lineal, en el caso 
general, puede tener 3n — 6 grados de libertad de oscilación, y la 
molécula lineal tiene 3n — 5. 

En muchos casos no se origina el movimiento oscilatorio de los 
átomos. Pero si se realizan las oscilaciones de los átomos en la molé- 
cula, y si sus amplitudes son suficientemente pequeñas (en compara- 
ción con las distancias entre ellos), entonces tales oscilaciones se 
pueden considerar armónicas, en este caso los átomos son oscilado- 
res armónicos. 

Pero el oscilador posee no sólo energía cinética, sino también 
energía potencial (la última está condicionada por las fuerzas que 
retornan al átomo a su posición de equilibrio). Como se sabe de la 
Mecánica, los valores medios de la energía cinética y potencial del 
oscilador armónico son iguales entre sí, Por consiguiente, si en la 
molécula están excitadas las oscilaciones armónicas de los átomos, 
entonces de acuerdo a la ley de equidistribución, a cada grado de 
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libertad oscilatorio le corresponde k7/2 en forma de energía cinética 
y kT/2 en forma de energía potencial. Para las oscilaciones anarmó- 
nicas (no armónicas) esto ro es justo. e 

En otras palabras: la energía, correspondiente a cada grado de 


lihertad oscilatorio, es igual no a iT, sino a 2.247 =HkT.. 


Después de esto no es difícil calcular la capacidad calorífica de 
los gases poliatómicos. 

Si el número de grados de libertad de una molécula es igual a i, 
entonces su energía media será igual a 


y la energía interna de un mol de tal gas será 
U=; RT. P (27.1) 
De acuerdo a esto, los calores molares del gas serán 


cy=%= i (27.2) 


EE E E (27.3) 


Al contar el número de grados de libertad ¿, es necesario duplicar 
el número de grados de libertad de oscilación. Se puede no hacer esto 
si damos una definición algo distinta del número i de grados de liber- 
tad; precisamente, si determinamos este número como el número de 
variables cuadráticas independientes, con el cual se determina la ener- 
gía del sistema. - 

En realidad, la energía cinética de los movimientos de traslación 
y rotación de las moléculas es proporcional a la suma de los cuadra- 
dos de las componentes (independientes) correspondientes de veloci- 
dades (lineales y angulares). 

Con referencia a la energía de oscilación de los átomos dentro de 
la molécula, por ejemplo, a lo largo del eje X, se puede decir que es 
igual a la suma de la energía cinética, proporcional al cuadrado de la 
velocidad: (F) y de la energía potencial, aue, como se sabe, es 
proporcional a z?, o sea, al cuadrado del desplazamiento x en relación 
a la posición de equilibrio. De tal modo, de acuerdo a la nueva defi- 
- nición del número de grados de libertad, al movimiento oscilatorio 
del átomo, a lo largo del eje dado, hay que yuxtaponerle dos grados 
de libertad, y la fórmula (27.1) se puede utilizar sin objeciones (com- 
párese la segunda formulación de la ley de equidistribución). 
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Las concepciones que acabamos de exponer sobre el posible núme- 
ro de grados de libertad de la molécula, permiten interpretar los 
datos experimentales, expuestos anteriormente, sobre la capacidad 

calorífica de los gases poliatómicos. 
Así, por ejemplo, del hecho que la capacidad calorífica del hidró- 
geno, nitrógeno, Oxígeno, y de algunos otros gases biatómicos es 


igual, con suficiente exactitud, a ŠR, se deduce que el número de 


grados de libertad de.una molécula de estos gases es igual a 5. Esto 
significa, que las moléculas de estos gases se pueden considerar como 
rígidas (los grados de libertad de oscilación no están excitados). 
Esto mismo se refiere a algunos gases triatómicos. Pero aquí, se 
observan unas desviaciones considerables entre los resultados expe- 
rimentales y los esperados teóricamente. De la fórmula (27.2) se 
. deduce que el calor específico Cy para las moléculas «rígidas» triató- 


micas deberá ser igual a $ R= 3R. Entre tanto, las capacidades 


caloríficas de todos los gases triatómicas citados en la tabla 6 resul- 
tan ser un poco mayores que este valor (en una magnitud que no 
puede explicarse por los errores de medición). 

También choca cow dificultades el intento de explicar, desde el 
punto de vista de la teoría expuesta, el valor de la capacidad calorí- 
fica del cloro. El valor del calor específico del cloro Cy = 3,02R, 
expuesto en la tabla 6, corresponde a seis grados de libertad para la 
molécula de cloro. Pero la molécula de cloro, como molécula biató- 
mica, puede tener bien cinco grados de libertad, si dos desus átomos 


están ligados entre sí rígidamente { entonces Cy e , O bien siete 
E 2 


grados de libertad (de acuerdo con la segunda definición de i), si en 
el interior de la molécula los átomos pueden realizar oscilaciones 
(entonces Cy = FR) ' 

Como se ve, en este caso tampoco se puede considerar satisfactoria 
la teoría de la capacidad calorífica. Esto se explica por que nuestra 
teoría no está en condiciones de tener en cuenta, en la forma debida, 
"la energía ligada a los movimientos internos en la molécula, en donde 
no siempre se puede aplicar la ley de equidistribución. ` 

Una desviación importante de los resultados teóricos, es el 
hecho de que la capacidad calorífica resulta depender de la tempera- 
tura, mientras que, de acuerdo con la ecuación (27.2), ella debe ser 


_una magnitud constante para el gas dado, con el valor dado de i. 


La experiencia demuestra que la capacidad calorífica disminuye con 
la disminución de la temperatura. 
Se podía explicar esta dependencia con que, al cambiar la tempe- 


ratura, se cambia el número de grados de libertad «activos» de las 


moléculas, es decir, que algunos movimientos de las moléculas que 
se realizan en un intervalo de temperaturas, en otro cesan. Sin em- 


“a 5 cal/mol-K, para una tem- 
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bargo, tal suposición exige que la capacidad calorífica se cambie a 
saltos con la temperatura. Así pues, este u otro movimiento puede o 
realizarse o no realizarse; en el primer caso, a él le corresponde la 
energía kT/2, en el segundo caso no existen esta energía y su aporta- 
ción en la capacidad calorífica. Es posible, naturalmente, no la desa- 
parición o aparición inesperada: de una u otra forma de movimiento, 
sino un cambio continuo de su intensidad. Pero la ley de equidistri- 
bución no diferencia esto; una misma energía está ligada a cualquier 
grado de libertad!*). Entre tanto, la dependencia de la capacidad 
calorífica de la temperatura, como muestra la experiencia, tiene una 
marcha suave, la capacidad calorífica varía gradualmente. Esto 
testimonia que la ley de distribución uniforme de la energía según 
los grados de libertad no se puede considerar completamente cierta 
y tiene una aplicación limitada. 

Capacidad calorífica del hidrógeno. El hidrógeno posee la parti- 
cularidad de tener una dependencia muy señalada entre la capacidad 
calorífica y la temperatura. Si la capacidad calorífica del hidrógeno 
para una temperatura ambiente y para volumen constante es igual 
peratura cerca de 50 K 60 
(— 223° C). se hace igual a 
3 cal/mol-K, es decir, el hidró- 50 
geno se comporta como un gas 
monoatómico, que posee tres sy 
grados de libertad. R 

La curva de la capacidad JO 
calorífica del hidrógeno en 
función de la temperatura 
está representada en la fig. 36, 0 100 200 300 GK 
de la cual se ve que la capaci- FIG. 36 
dad calorífica desciende po- 
co a poco con la disminución 
de la temperatura, lo que hablando en general, no es explicable desde 
el punto de vista de la teoría clásica de la capacidad calorífica. Es 
cierto que se puede suponer que, con la disminución de la tempera- 
tura, disminuye poco a poco el número de moléculas que realizan 
un movimiento de rotación, pero también en este caso queda inexpli- 
cable el por qué precisamente una parte de moléculas realiza tales 
movimientos, mientras que para otra están «desconectados» estos 
grados de libertad. 

Aquí nos encontramos con uno de los muchos casos, cuando la 


1) Según la expresión feliz de Sommerfeld «Los grados de libertad se 
cuentan y no se valorizan», 


9-0825 
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Física clásica no está en condiciones de explicar los hechos experi- 
mentales. En nuestro caso, la divergencia entre la teoría y la expe- 
riencia testimonia, evidentemente, que la representación de las 
moléculas como bolitas sólidas, cuyos movimientos se realizan según 
las leyes de la Mecánica, no corresponde completamente a la realidad. 
Ahora, ya es bien conocido que las moléculas se componen de átomos 
que actúan entre sí y que los átomos tienen una estructura compleja, 
y se componen de muchísimas partículas aún más pequeñas, que 
también se mueven de una forma compleja. El movimiento de las 
partículas atómicas no se somete a la Mecánica clásica, sino que se 
dirige por una agrupación de leyes especial, o sea por la Mecánica 
cuántica. Por eso, cuando se trata de la capacidad calorífica de los 
gases monoatómicos sobre la cual no influyen los movimientos inter- 
atómicos y la energía ligada a ellos, la teoría expuesta anteriormente 
sobre la capacidad calorífica resulta estar en excelente concordancia 
con la experiencia. Pero en las moléculas poliatómicas ya juegan un 
papel importante los procesos internos de las moléculas y los átomos, 
con los que sin duda están ligados, por ejemplo, los grados de liber- 
tad de oscilación. Naturalmente, nuestra teoría, que no tiene en 
cuenta las propiedades cuánticas especiales de los sistemas atómicos, 
en este caso da sólo unos resultados aproximadamente ciertos. La 
teoría cuántica da una explicación completa a todos los datos expe- 
rimentales sobre la capacidad calorífica. 

Particularmente, en el caso del átomo de hidrógeno, la teoría 
cuántica muestra que las moléculas de hidrógeno se pueden encontrar 
en dos estados diferentes, en estados de parahidrógeno y ortohidrógeno, 
cuyas capacidades caloríficas deben diferenciarse una de otra. La 
diferencia entre .estos estados consiste en lo siguiente. 

De la teoría cuántica se deduce, que los átomos (más exactamen- 
te, sus núcleos) poseen un determinado momento de cantidad de 
movimiento (momento del impulso). Cuando una molécula se forma 
de dos átomos de hidrógeno, estos momentos de los núcleos (ellos, 
como cualesquiera otros momentos, son magnitudes vectoriales) se 
pueden situar o bien paralelamente (44), o bien antiparalelamente 
(+4) uno con relación al otro. Tanto la misma existencia de los 
momentos nucleares, como también sus orientaciones posibles, son 
consecuencia de la Mecánica Cuántica y no se pueden obtener de la 
Mecánica corriente. El hidrógeno, cuya molécula se compone de áto- 
mos con momentos nucleares orientados paralelamente, se llama 


ortohidrógeno, a diferencia del hidrógneo con momentos nucleares . 


antiparalelos de los átomos en las moléculas, que se llama parahidró- 
geno. 

En el hidrógeno corriente se encuentran las dos formas de molé- 
culas, dependiendo de la temperatura su contenido relativo. A tem- 
peratura. ambiente en el hidrógeno normal se contiene cerca del 
25% de parahidrógeno y con la disminución de la temperatura crece 
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el contenido de parahidrógeno, de modo que a 20:K,. el hidrógeno 
está compuesto casi totalmente de parahidrógeno (99, 8%)1).. 

A los estados orto- y para- del hidrógeno les corresponden.. dife- 
rentes valores de energía del movimiento de rotación, con lo que.se 
explican los diferentes valores de la capacidad calorífica del hidró- 
geno en estos dos estados. Pero a bajas temperaturas (cerca de 50 K), 
la capacidad calorífica que depende del movimiento giratorio de las 
moléculas, en ambos casos se hace igual a cero. Con esto se explica 
por qué la capacidad calorífica del hidrógeno es la misma que la de 
los gases monoatómicos. . 

La capacidad calorífica de otros gases poliatómicos, lo mismo 
que la del hidrógeno, disminuye al bajar la temperatura, tendiendo 


al valor de la capacidad calorífica de los gases monoatómicos ($R) ; 


pero esto ocurre en el diapasón de temperaturas muy bajas cuando 
se encuentran grandes dificultades para medir directamente la capa- 
cidad calorífica. 

La medición de la capacidad calorífica permite, de tal modo, 
hacer unas conclusiones importantes sobre la estructura de las 
moléculas. Por eso, estas mediciones, sobre todo a bajas temperatu- 
ras, tienen un gran valor. Además, el conocimiento del valor de la 
capacidad calorífica y su dependencia de la temperatura es necesario 
para la solución de muchos problemas técnicos. 


$ 28. CAMBIO DEL ESTADO 
AL VARIAR EL VOLUMEN DEL GAS 


De la ecuación de la ley de conservación de la energía (24.4) 
dQ = Cy dT + p aV 


se ve que el calor aportado al gas puede originar un cambio de tem- 
peratura del mismo (47) y un cambio de su volumen (dV). En los 
párrafos anteriores examinamos, desde el punto de vista energético, 
el proceso del cambio de temperatura del gas. Ahora, llamamos la 
atención sobre la cuestión de la dilatación.o compresión del gas ideal, 
es decir, sobre la cuestión del cambio de su estado al variar el vo- 
lumen. 

Se mostró que la cantidad de calor, necesaria para el cambio de 
la temperatura del gas, depende de las condiciones, en las cuales se 
realiza este cambio, de si se conserva durante el calentamiento. inva- 
riable su volumen o su presión, es decir, si se considera el cambio de 
temperatura isocoro o isobárico. DOT . 


1) Para temperaturas corrientes, el paso de las clócalas del estado orto- 
al estado para— se realiza, muy lentamente, se acelera durante el contacto. del 
hidrógeno con ciertos metales. 


g* 
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© La compresión y dilatación del gas también puede transcurrir en 
distintas condiciones y, de las condiciones del experimento depende 
el resultado energético del proceso, es decir, el trabajo realizado du- 
` rante este proceso (porque el cambio del volumen del gas está relacio- 
nado precisamente con el trabajo). 

La compresión y dilatación del gas se puede realizar de tal modo 
que su temperatura quede constante. Tal proceso se llama isotér- 
mico. El se puede realizar colocando el gas en una vasija provista 
de un émbolo, conservando constante la temperatura de la vasija. 
Para esto se la coloca en un termostato, aparato dotado de cual- 
quier fuente de energía (con horno eléctrico, soplete, etc.). Cuando 
hay un buen contacto del gas con el medio del termostato, se puede 
conseguir que cuando él gas segregue energía, disminuya la cantidad 
de calor suministrado por la fuente, y al absorber el gas energía, 
aumente el calor y con ello se asegure la temperatura constante. 
Un dispositivo especial, el termorregulador, mantiene automática- 
mente la temperatura constante en el termostato. 

Si en estas condiciones trasladamos el émbolo hacia abajo con 
ayuda de una fuerza exterior (véase la fig. 31), el gas se comprimirá, 
y la fuerza exterior realizará un trabajo. Por el contrario, durante 
la dilatación realiza un trabajo positivo la fuerza que presiona sobre 
el émbolo. 

El cambio de volumen también se puede realizar en condiciones, 
cuando al gas no se le transmite ni se le quita calor. Tal proceso se 
llama adiabático. A diferencia del proceso isotérmico, que exige un 
buen contacto con el medio del termostato, en el proceso adiabático 
se exige, por el contrario, un aislamiento térmico cuidadoso entre 
el gas y el medio ambiente. 


$ 29. TRABAJO DURANTE EL CAMBIO ISOTERMICO 
DEL VOLUMEN DEL GAS IDEAL 


Para determinar el trabajo durante el cambio isotérmico del 
volumen del gas, es necesario calcular la integral de acuerdo con la 


ecuación (23.2) 
l faa = f p dv 


a lo largo de la isoterma. No podemos sacar p fuera del signo inte- 
gral, ya que la presión varía continuamente durante la dilatación. 
Pero la presión cambia con el cambio del volumen según la ley de 


Boyle—Mariotte, es decir, pV = RT = const, de donde p = + ; 
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Poniendo esta expresión de p bajo el signo de integración, obtenemos 
para el trabajo A, durante el cambio del volumen de V, a V}: 


Ve Y, 
= A y A Ya 
A E 7=RT Im. (29.1) 


Esta es la expresión del trabajo de dilatación isotérmica (o com- 
presión) de 1 mol de gas ideal. Si la masa del gas es igual no a 1 mol 


entonces la fórmula (29.1) toma la forma: 


A = RT nz, (29.2) 


donde M/u es el número de moles. 
De las fórmulas (29.1) y (29.2) se ve que el trabajo de la dilatación 


isotérmica no depende de la diferencia de los volúmenes, entre los 
que se realiza la dilatación, sino de su relación. Lo mismo se refiere, 


naturalmente, a la compresión. 
Ya que según la ley de Boyle—Mariotte p,V, = p2V,, entonces 


de E 
V; pa? 


Por esc, en las fórmulas (29.1) y (29.2), en lugar de la relación de los 
volúmenes se puede poner la relación inversa de las presiones. Enton- 


ces, : 
A=% RT n, 
p P2 


Como ya se indicó anteriormente, durante la dilatación isotér- 
mica el calor transmitido al gas se gasta sólo en la realización de tra- 
bajo exterior. Por el contrario, durante la compresión isotérmica, el 
trabajo de las fuerzas externas pasa a aumentar la energía interna 
(calentamiento) de los cuerpos circundantes. Esto corresponde, for- 
malmente, a que la capacidad calorífica del gas E es igual a oo 


ya que dT = 0). 
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Durante el proceso adiabático el gas no entrega calor a los cuer- 
pos circundantes, lo mismo que tampoco lo recibe del exterior dQ = 
= 0. La ley de conservación de la energía, en este caso, toma la 


forma: 
—p aV = Cy dT. (30.1) 


Esto significa, que el trabajo, ligado al cambio de volumen del gas, 
deberá acompañarse con el cambio de la energía interna, y por lo 
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tanto, de la temperatura. El signo menos en la expresión (30.1) sig- 
nifica que el aumento de volumen del gas (dilatación) va acompaña- 
do con la disminución de su temperatura, y la compresión, con el 
aumento de la temperatura. En el primer caso el gas realiza un tra- 
bajo a cuenta de su propia energía interna, por eso desciende su tem- 
peratura. En el segundo caso, la fuerza exterior realiza el trabajo y, 

p a Cuenta de este trabajo, crece 


la energía interna, y por lo 
OA DN 


LS 


0 
PaPe 
525 


tanto aumenta la temperatura 
del gas. 

Nos podemos representar fá- 
cilmente el cuadro «cinético» de 
este cambio de temperatura. 

v, Imaginémonos una vasija en 

-V forma de cilindro con gas y con 

un émbolo (fig. 37). Supongamos 

que el émbolo asciende con una 

velocidad u (el gas se dilata). 

FIG. 37 Examinemos una molécula de- 

à terminada, que se mueve con una 

velocidad v en la misma direc- 

ción que el émbolo. Sı la velocidad de esta molécula, que va 

«alcanzando» al émbolo, en relación a las paredes de la vasija es 

igual a v, entonces, en relación al émbolo, su velocidad será igual 

a v — u. Después que nuestra molécula «alcanza» al émbolo y se 

realiza un choque elástico, su velocidad con relación al émbolo de- 

berá quedarse como antes v — u, a pesar de que ya se mueve no tras 

el émbolo, sino al contrario. Esto significa que su velocidad en rela- 

ción a las paredes de la vasija deberá ser menor que la anterior en la 

magnitud v — 2u. De tal modo, todas las moléculas que chocan con 

el émbolo retroceden de él con una velocidad menor que antes del 

¿hoque. Esto conduce a la disminución de la velocidad media de la 
molécula y, por lo tanto, a la disminución de la temperatura. 

De tal forma, durante el movimiento contrario del émbolo, debe 
ocurrir un aumento de temperatura. 

Ecuación de Poisson. Antes de calcular el trabajo del cambio 
adiabático del volumen del gas, es necesario hallar la relación entre 
el volumen del gas y su presión, ya que en el proceso adiabático ya 
no se determina por la ley de Boyle-Mariotte. Para ello es necesario 
de la ecuación 
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CydT+pdV=0 (30.2) 


excluir a T. Esto se puede hacer, utilizando la ecuación de estado 


cuz 
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cuya diferenciación da: ' 


p dV +V dp =RdT, de donde dT =2 YU 3Y%. 


Poniendo este valor de dT en (30.2) obtenemos: 


dV4+Vd 
Cy tTa +paV=0, 
o, después de cambiar R por su valor igual Cp — Cy = R, tenemos: 
CyV dp+ CppdV = 0. 


; ¿2? TO 
Designemos la relación de los calores específicos por Cp/Cy = y, 
entonces, la última ecuación toma la forma: 


[er] o 


Después de la integración, obtenemcs: ln p + y ln V = const, 
o bien e 


pV” = const, k (30.4) 


Esta es la relación buscada entre la presión y el volumen del gas 
ideal, durante el proceso adiabático del cambio de volumen. 
La ecuación (30.4) se llama ecuación de Poisson, o ecuación de la 


adiabata, y la magnitud y = 52 exponente de la adiabata. 


Al integrar (30.3) tomamos y como constante. Rigurosamente 
hablando, esto no es completamente justo. El calor específico Cy y, 
por consiguiente, Cp y y pueden cambiarse con el cambio de volu- 
men, de la presión y temperatura. Por eso, la ecuación de Poisson 
(30.4) es rigurosamente justa, para un intervalo limitado de valores 
de presiones y volúmenes. La ecuación diferencial (30.3) es exacta. 

De la ecuación de Poisson se ve que a diferencia del proceso iso- 
térmico, durante el cambio adiabático del volumen del gas, su pre- 
sión cambia inversamente proporcional, no a la primera potencia del 
volumen, sino a VY, siendo y mayor que la unidad, ya que Cp > 
> Cy. Está claro que el gráfico de la presión en función del volumen 
ahora ya no será una hipérbola. A e 

Ya que y > 1, entonces la curva p = f (V) para el proceso adia- 
bático, llamada adiabata*), está más inclinada que la isoterma, 
como se ve en la fig..38 en donde está representada la adiabata y la 


1) Adiabata y adiabática son términos equivalentes. (N . del 7.) 
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isoterma del gas ideal para su comparación. El descenso más rápido 
de la presión con aumento de volumen, durante el proceso adiabáti- 
co, se explica con que durante el proceso de dilatación adiabática del 
gas ideal, disminuye su presión, no sólo a cuenta del aumento de 


"FIG. 38 


volumen, sino a corisecuencia del descenso de la temperatura que 
ocurre con ello. 

No es difícil hallar la relación entre los otros parámetros del gas 
para el proceso adiabático. 

Así, por ejemplo, exculyendo la presión p de la ecuación (30.4) 
y de la ecuación de estado pV = RT, obtenemos la relación entre 
la temperatura y el volumen del gas, durante el cambio adiabático. 


Poniendo en la ecuación (30.4) el valor p = + , obtenemos: 


RT Y , 
Ea = const 


TVY™ = const, j (30.5) 


(ya que R es constante). E 

Del mismo modo, colocando en la ecuación (30.4) el valor V de 
la ecuación de estado V = T , Obtenemos la relación entre la pre- 
sión y la temperatura, durante el proceso adiabático: 


P (y = const 


TYpt-Y=const. ` (30.6) 
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Elevando ambas partes de la igualdad (30.6) a la potencia 1/y 
obtenemos: 
Y 
Tp Y =const. (30.7) 
Es claro que las objeciones hechas sobre los límites de aplicación 
de T PE Poisson también se refieren a las fórmulas (30.5) 
y (30.7). 


31. TRABAJO DURANTE EL CAMBIO ADIABATICO 
DEL VOLUMEN DEL GAS 


Aplicando la ecuación de la adiabática que acabamos de obtener, 
ahora podemos calcular el trabajo realizado por el gas durante su 
dilatación adiabática (o el trabajo realizado por las fuerzas exter- 
nas al comprimir el gas). 

Calculemos el trabajo de dilatación.del gas (1 mol) desde un 
valor inicial del volumen V, hasta V,. Como anteriormente, el tra- 
bajo elemental durante el cambio de volumen en dV será igual a 

dA = paV. 


El enlace entre la presión p del gas y su volumen V se determina por 
la ecuación de la adiabata (para que el proceso de dilatación esté 
en equilibrio, es necesario llevarlo a lo largo de la adiabata) 


pVY = const, 
que también podemos escribirlo en la siguiente forma 
pV“ = pV], 


donde p, es la presión inicial del gas, V, es su volumen inicial. De 
donde 


Poniendo el valor de p en la fórmula del trabajo, obtenemos: 
dA = Bay. 
yY 


Para obtener el trabajo de dilatación desde V, hasta V,, es necesario 
integrar la expresión para dA en estos límites: 
Va 
dv 
yw 


Y, 


A= { pV? 


Ci 
1 


av 4 
EA 
y Py, 


Y 
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Después de la integración obtenemos, para la integral de la parte 
derecha de la igualdad, la siguiente expresión: 

(xi ( 1 1 ) 

| ol be o 18 E 

p”? vy vy 
Por eso, la expresión del trabajo A toma la forma: 


ll 


De la ecuación de estado se deduce que pı = a , de donde obte- 
1 
nemos la expresión final: 


RT Vi yv-1 
| A== [1 (74) |: (31.1) 
Si la masa de gas es igual a M, esta fórmula toma la forma: 
MB (y 
A)" ea 
Ya que P,V,Y"* = T,V,¿Y1, entonces (7) "= qe. Por eso, 


2 
la fórmula para el trabajo durante el cambio adiabático del volumen 
se puede representar en la forma 


RT T R 
a (1-7) == (TT) = Cy (T-T), 


R 
ya que aai Cy. 


La comparación de las expresiones (31.1) y (29.2) muestra que, 
durante la dilatación adiabática, se realiza menor trabajo que en la 
isotérmica (para un mismo cambio de volumen). Esto está ligado, 
evidentemente, con la mayor pendiente de la adiabata en comparación 
con la isoterma, ya que debido a esto, en cualquier estadio del pro- 
ceso de dilatación, en condiciones iniciales iguales, la presión duran- 
te el proceso adiabático, será menor que durante el isotérmico. 

El trabajo durante la dilatación adiabática del gas, depende 
fundamentalmente del valor del exponente de la] adiabata y = 52 ó 
Se ve fácilmente, que si y —> 1, el trabajo de la dilatación adiabática 
tenderá al valor del trabajo en el proceso isotérmico. Podemos con- 
vencernos de esto, hallando el valor límite de la parte derecha de la 
ecuación (31.1) para y —1 (utilizando el teorema de L”Hopital). 

En los gases poliatómicos, para los cuales el valor de y es el más 
próximo a la unidad, existe la mínima diferencia entre los valores 
de los trabajos en los procesos isotérmico y adiabático. 
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La comparación de los dos procesos examinados es más cómodo 
realizarla si recurrimos a la representación gráfica del proceso de 
cambio de volumen del gas. En el gráfico de dependencia entre la 
presión del gas y su volumen (fig. 39), el trabajo elemental dA del cam- 
bio de volumen del gas en dV, se representa por la superficie, limita- 


da por el tramo de la curva AB y por el segmento dV sobre el eje 

de las abscisas (cuadriculada). El trabajo de cambio de volumen del 
2 

gas desde el valor V, hasta el valor V», que es igual a f p dV, se 


Vi 
representa por toda la superficie rayada, limitada por los tramos 
correspondientes de la curva AB y el segmento del eje de las abscisas. 

En la fig. 40 están expuestas, para su comparación, las curvas 1 y 2 
que representan la isoterma y la adiabata de un mismo gas y para 
condiciones iniciales iguales. El trabajo del cambio isotérmico del 
volumen del gas desde V, hasta V, es igual a la superficie ABV,V, 
y el trabajo correspondiente a la dilatación adiabática es igual a la 
superficie AB¡V¿V, que es, evidentemente, menor (véase la fig. 40). 

Mientras menor sea la constante y de la adiábata, tanto más pró- 
xima estará la adiabata de la isoterma y tanto menor será la diferen- 
cia entre las superficies por debajo de ambas curvas. En el límite, 
cuando y —>1, la adiabata se convierte en isoterma. 


$ 32. PROCESO POLITROPICO 


Los procesos isotérmico y adiabático, examinados anteriormente, 
. del cambio del estado del gas es un proceso idealizado: el primero de 
ellos exige el contacto ideal con el medio que le rodea o con el ter- 


140 Cap. II. Teor$z cinética del calor 


mostato, el segundo exige un aislamiento también ideal. Ambos 
procesos se pueden considerar como casos particulares límites de un 
proceso más general que se llama politrópico. Así se llama cualquier 
proceso del cambio de estado, para el cual queda constante la capa- 


cidad calorífica C y es igual a Z% 5 


d 
C=2 o dQ=+4C4T. 


Hallemos la ecuasión general del proceso politrópico (ecuación 
de la línea politrópica). 
De acuerdo con el primer principio de Termodinámica 


dQ = C dT = Cy dT + p dV 


(C — Cy) dT = p aV. (32.1) 


Diferenciando la ecuación de estado hallamos la expresión de dT, 
como se hizo en la pág. 135: 


— 274 dy 
a 


Poniendo esta expresión en (32.1) y sustituyendo R por la expre- 


sión igual C, — Cy, obtenemos: 


CC 
Caco (PdV +V dp) =p dV. 


De aquí se obtiene, fácilmente: 


C—Cy e SC 
(1)? =-—5227 Y de. 


Separando las vatiables y realizando transformaciones senci- 
llas, hallamos: l 


C—Cp V ____C-Cyv dp 
Cp—Cy V= Cp—Cy P’ 
De aquí, integrando esta ecuación obtenemôs: 
In p+ e ln V == const. 
T—Cy 
Designemos 
C— Cp 
Ce Te 
entonces 


PV” = const. nE l (32.2) 
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El exponente n en esta ecuación es igual a E , donde C es la 


capacidad calorífica del gas en el proceso dado, y se llama exponente 
de la línea politrópica. Está claro que para el proceso adiabático, 
cuando la capacidad calorífica C es igual a cero (porque dQ = 0), 
el exponente n = Cp/Cy = y. Para el proceso isotérmico, cuando la 
capacidad calorífica es igual a infinito (por que dT = 0), el exponen- 
te n es igual a la unidad. 

Si en la expresión de n suponemos que la capacidad calorífica 
C es igual a Cp, entonces de la ecuación (32.2) obtenemos, como debía 
ser, que p = const. Exactamente igual, si suponemos que C = Cy 
de modo que z se hace igual a œ, entonces obtenemos que V = const, 
de lo que nos podemos cerciorar si elevamos la ecuación (32.2) a la 
potencia 1/n. : 

Compresibilidad adiabática del gas ideal. En el $ 4 fue mostrado 
que el coeficiente isotérmico de compresibilidad del gas ideal y es 
igual a —1/p. Si en las condiciones adiabáticas cambiamos la pre- 
sión del gas, entonces su compresibilidad resulta ser otra. Esto está 
ligado a que durante el cambio adiabático de la presión no sólo cam- 
bia el volumen, sino también la temperatura del gas, que por sí 
misma influye en el volumen. De modo que si aumentamos la pre- 
sión, es decir, comprimimos el gas, entonces él se calienta. Y el 
calentamiento del gas origina el aumento de su volumen, que com- 
pensa parcialmente la disminución de volumen, originada por la 
compresión. 

Por eso, desde el punto de vista cualitativo, es evidente, que la 
compresibilidad del gas, durante el cambio adiabático de la presión, 
deberá ser menor, que durante el isotérmico. 

El valor cuantitativo del coeficiente adiabático de compresibili- 


dad, que por definición es igual a 
1 dv 


=> 


V dp? 
se obtiene directamente de la ecuación (30.3) 
1 
x= Pp 
De tal modo la compresibilidad adiabática del gas resulta ser y 
veces menor que la isotérmica. 


$ 33. DILATACION DEL GAS HACIA EL ESPACIO VACIO 


Como base de los razonamientos expuestos anteriormente sobre los 
procesos térmicos en los gases se tomó la ley de conservación de la 
energía expresada por la ecuación (23.3) 


dQ = dU + pal. 
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En efecto, el gas que se encuentra, por ejemplo, en la vasija con 
émbolo, ejerce sobre éste una presión y al dilatarse realiza un trabajo. 
Durante el proceso isotérmico el trabajo se realiza a cuenta del calor 
trasmitido del exterior, durante el adiabático, a cuenta ae la energía 
interna. En este último caso el gas se enfría al dilatarse. A cambio 
de la energía que pierden las moléculas, se obtiene la energía cinética 
del émbolo, si se le comunica una velocidad sensible o una energía 
potencial, si, por ejemplo, con el émbolo se eleva una carga determi- 
nada, o se comprime un muelle. Esta energía puede ser utilizada para 
la puesta en movimiento de una máquina, si está unida de uña forma 
necesaria con el émbolo. 

Durante la compresión adiabática, al contrario, la energía in- 
terna del gas aumenta a cuenta del trabajo de las fuerzas exteriores. 
Disminuye la energía del cuerpo que realiza este trabajo. 

Sin embargo, es necesario señalar que la dilatación del gas, por 
sí misma, no puede conducir a su enfriamiento, si no se realiza trabajo 
durante la dilatación del gas. Esto significa, que si el gas ideal se 
dilata de tal forma que la vasija, en donde se encuentra, se une con 
otra vasija vacía, entonces, la temperatura del gas no cambia. 
Durante tal dilatación hacia el espacio vacío el gas ideal no realiza 
trabajo. 

La invariabilidad de la temperatura del gas aquí se deduce del 
hecho de que la energía interna del gas ideal no depende del volu- 
men ocupado por él. Esto fie mostró experimentalmente ya en el 
siglo pasado (en el año 1845) por Joule. 

El experimento de Joule consistía en lo siguiente. Dos balones, 
uno lleno de aire hasta una presión relativamente alta (cerca de 
20 atmósferas), otro vacío (evacuado), se pueden unir uno con el 
otro con ayuda de una llave. Ambos balones se situaban en un calorí- 
metro de agua, cuidadosamente aislado térmicamente del espacio 
que le rodeaba. Pasado un determinado tiempo después de abrir 
la llave de unión, se midió el cambio de temperatura del agua del 
calorímetro. El experimento mostró que la temperatura del calorí- 
metro no cambió. Esto demuestra, que el gas conservó su temperatura 
inicial. 

El experimento de Joule puede, al mismo tiempo, servir de demos- 
tración experimental de que la energía interna del gas (ideal), para 
una temperatura constante, no depende del volumen. 

Los experimentos más exactos, realizados después, mostraron 
que durante la dilatación del gas fuertemente comprimido hacia 
el espacio vacío, cambia la temperatura del gas. Pero este cambio 
de temperatura está ligado con la no idealización del gas como será 
demostrado en el cap. VIII. 

En el siglo pasado, cuando la teoría cinética'no había recibido 
un desarrollo suficiente, fueron empleados no pocos esfuerzos para 
la demostración experimental de la justeza de la relación (23.1). 
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Después de que esta relación fue sólidamente establecida, recibió el 
nombre de primer principio de la Termodinámica. 

Desde el punto de vista de la teoría cinética, de acuerdo a la 
cual la energía térmica es la energía de los movimientos caóticos 
de las moléculas, el primer principio de la Termodinámica es sen- 
cillamente la expresión de la ley de conservación de la energía. 


$ 34, MEDICION DE LA CANTIDAD DE CALOR ' 
Y DE LA CAPACIDAD CALORIFICA 


Sobre las unidádes de cantidad de calor. La unidad de cantidad 
de calor es la caloría «pequeña»,.que definimos como la cantidad 
de calor necesario para elevar en 1*K.la temperatura de 1 g de agua 
a la presión atmosférica. Pero ya que la capacidad calorífica del 
agua a distintas temperaturas es diferente, es necesario ponerse de 
acuerdo sobre aquella temperatura para la cual se elige este inter- 
valo de un grado. 

En la URSS ha sido tomada la llamada aalo a los veinte gra- 
dos, para la cual fue tomado el intervalo desde 19,5 hasta 20,5° C. 
En algunos países se utiliza la caloría a los quince grados (en el 
intervalo de 14,5 a 15,5° C). La primera de gllas es igual a 4,181 J, 
la segunda, a 4, 184 T. Algunas veces se utiliza la caloría media, 
igual a una centésima de la cantidad de calor necesario para calentar 
1 g de agua desde O hasta 100° C. 

Medición de la cantidad de calor. Para la medida directa de la 
cantidad de calor, entregado o recibido por el cuerpo, sirven unos 
aparatos especiales, los calorímetros. 

La forma de calorímetro más sencilla representa una vasija 
llena de una substancia, cuya capacidad calorífica es bien conocida, 
por ejemplo, el agua (su calor específico es 1:cal/g-K). 

La cantidad de calor a medir se transmite de una u otra forma 
al calorímetro, como resultado de lo cual se cambia su temperatura. 
Midiendo este cambio de temperatura AP obienemos el calor Q: 


Q = cm AT, 


donde c es el calor específico de la substancia, que llena al calorí- 
metro, y m es su masa. 

Es necesario tener en cuenta que el calor se transmite no sólo ` 
a la substancia del calorímetro, sino también a la vasija y distintos 
dispositivos que pueden contenerse en él. Por eso, antes de la medi- 
ción, es preciso determinar lo que se llama el equivalente térmico 
del calorímetro, o sea, la cantidad de calor necesaria para elevar 
un gradó la temperatura del calorímetro «vacío». Algunas veces 
esta corrección se introduce añadiendo a la masa de agua m, una 
masa complementaria m*, cuya capacidad calorífica sea igual a la 
capacidad calorífica de la vasija y de otras partes del calorímetro. 
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Entonces, se podrá considerar que el calor se transmite a la masa de 
agua igual a M = m, + m*. La magnitud M se llama equivalente 
acuoso del calorímetro. - : E 

Medición de la capacidad calorífica. El calorímetro también 
sirve para medir la capacidad calorífica. En este caso es necesario 
saber exactamente la cantidad de salor'Q entregado (o quitado). Si Q 
es conocido, entonces el calor específico se calcula por la igualdad 


¿nO 


— mAT? 


donde m es la masa del cuerpo investigado, y AT es el cambio de 
su temperatura originado por el calor Q. 

Al cuerpo se comunica calor en el calorímetro, que debe estar 
construido de tal modo, que el calor entregado se transmita sólo 
al cuerpo investigado (y, naturalmente, al calorímetro), pero no se 
pierda en el espacio de alrededor. Entre tanto, siempre ocurren 
pérdidas de calor en determinada medida y su cálculo es la preocu- 
pación fundamental durante las medidas calorimétricas. 

La medición de la capacidad calorífica de los gases se dificulta, 
porque, debido a su pequeña densidad, la capacidad calorífica de 
aquella masa de gas que puede alojarse en el calorímetro es pequeña. 
Para las temperaturas corrientes ella puede ser comparable con la 
capacidad ' calorífica del calorímetro vacío, lo que inevitablemente 
rebaja la exactitud de las mediciones. Esto se refiere, particular- 
mente, a la medición del calor específico a volumen constante Cy. 
Al determinar Cp, se puede excluir esta dificultad, si hacemos fluir 
el gas a investigar (a presión constante) a través del calorímetro (véa- 
se más adelante). 

Medición de Cy . El método propuesto por Joly (el año 1889), 
quizás sea el único método para medir directamente la capacidad 
calorífica del gas, a volumen constante. El esquema de este método 
está representado en la fig. 41. 

El calorímetro se compone de una cámara K, en la cual, sobre 
los extremos de la palanca de una balanza exacta, se cuelgan dos 
esferas de cobre huecas iguales S, y Sa, dotadas por debajo de pla- 
tillos y por arriba de reflectóres. Una de estas esferas se evacua y la 
otra, se llena con el gas a investigar. Para que el gas tenga una 
capacidad calorífica sensible se introduce bajo una presión alta 
(hasta 20 atm). La masa M del gas introducido se determina con 
ayuda de la balanza, estableciendo con pesas el equilibrio alterado 
por la introducción del gas.  - $ ` 

Después de establecer el equilibrio térmico entre las esferas y la 
cámara, se introduce vapor de agua en la cámara (los tubos de entrada 
y salida del vapor están situados en las paredes anterior y posterior 
de la cámara y en la fig. 4í nc se muestran). El vapor se condensa 
en ambas esferas calentándolas y escurre sobre los platillos. Pero 
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en la esfera rellena de gas se condensa más líquido, ya que su capa- 
cidad calorífica es mayor. Debido al exceso de condensado sobre 
una de las esferas, se altera de nuevo el equilibrio de las esferas. Equi- 
librando la balanza, conoceremos el exceso de líquido que se con- 
densó gracias a la existencia del © p 

gas en la esfera. Si esta masa en 
exceso de.agua es igual a m, enton- 
ces, multiplicándola por el calor r 
de evaporación del agua, hallamos 


la cantidad de calor, que se em- SNY 
pleó para el calentamiento del gas GR NÑ 
desde la temperatura inicial 7, Y A 


hasta la temperatura T, del vapor 
de agua. Midiendo con el termó- 
metro esta diferencia, obtenemos: 


N 
Ñ 
N 


mr = Mcy (T, — T). FIG. 41 


donde cy es el calor específico del 
gas. Conociendo el calor específico cy, hallamos que el calor molar 
es Cy = pey. ' 

Medición de Cp. Ya recordamos que para la medición de la capa- 
cidad calorífica a presión constante se le hace fluir al gas a través 
del calorímetro. Solamente de esta forma se puede asegurar la cons- 
tancia de la presión del gas, a pesar de la introducción de calor 


FIG. 42 


y del calentamiento, sin lo cual no se puede medir la capacidad 
calorífica. En calidad de ejemplo de tal método exponemos aquí 
la descripción del experimento clásico de Regnault (año 1862). El 
esquema del aparato está mostrado en la fig. 42. 

Al gas a investigar, de la vasija A se le hace pasar a través de la 
llave H al serpentín, situado en la vasija B con aceite, calentado 
por cualquier fuente de calor. La presión del gas se regula con la 
llave H y su constancia se controla con el manómetro My. Pasando 
un camino largo en el serpentín, el gas toma la temperatura del 
aceite, que se mide con el termómetro t,. 


100825 
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El gas, calentado en el serpentín, pasa a través del calorímetro 
de agua, enfriándose en él hasta una temperatura determinada T, 
medida con auxilio de un termómetro t, y sale afuera. Midiendo la 
presión del gas en el depósito A al principio y al final del experimen- 
to (para esto sirve el manómetro M), conoceremos la masa M del 
gas que pasó a través del aparato. 

La cantidad de calor Q, entregada por el gas al calorímetro, es 
igual al producto del equivalente acuoso m del calorímetro por el 
cambio de su temperatura T, — Tı, donde T, es la temperatura 
inicial del calorímetro 


Q =m(T,— Ty. 


Por otra parte, el calor entregado por el gas es igual al producto. 


de su masa por el calor específico y por el cambio de temperatura 
del gas, desde el valor inicial T hasta aquella temperatura que ad- 
quiere en el calorímetro. Pero la temperatura del calorímetro se 
cambia desde T, hasta T2. Por eso, la temperatura media del gas 


. z : T PAAS 
en el calorímetro es igual a TtT . Por consiguiente, el cam- 


bio- de temperatura del gas es igual a T — PtT , y el calor 
que entregó es 


0=Me, (1-242), 


de este modo 
m(T,—T;)=Mec, (1-44) ; 
de donde se obtiene para el calor específico la igualdad 


c =  m(T,—T,) 
p= TER Y 
m(r- 2 ) 


y el calor molar es Cp = pp. 


Medición de la relación E . Anteriormente fue mostrado que la 


relación de los calores específicos de los gases y = e juega un 


papel importante en la teoría de los gases ideales, ya que ella deter- 
mina el número de grados de libertad de las moléculas. Además, esta 
magnitud entra en la ecuación de la adiabata. El papel de esta mag- 
nitud consiste también en que, conociéndola, se puede evitar la me- 
dición de Cy que siempre es difícil. El valor de Cy se puede obtener 
de los valores medidos de Cp y y. Frecuentemente, así se hace. 
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Existen unos cuantos métodos para medir 2 . El más cómodo 


y exacto de ellos se debe considerar el método basado en la medi- 
ción de la velocidad del sonido. Se trata de que la velocidad u del 
sonido en el gas se determina por la fórmula. 


TR Y 2 


donde p es la presión del gas y p es su densidad. Si p y p son conoci- 
dos, entonces, midiendo la velocidad del sonido, también obtenemos 
el valor de la magnitud y = E Este método es cómodo porque, 


utilizándolo, no hace falta medir ni la cantidad de calor ni la tempera- 
tura. El lector puede conocer los métodos de medición de la velocidad 
del sonido en otros cursos. 


sn 


CAPITULO III 


CHOQUES DE LAS MOLECULAS 
Y FENOMENOS DE TRANSPORTE 


-ı Como ya se indicó más de una vez, los choques entre las molécu- 
las juegan un papel importante en todos los procesos que se realizan 
en los gases. En particular, los choques son los «responsables» del 
establecimiento de la distribución equilibrada de Maxwell de las 
moléculas según sus velocidades. Los choques, en general, juegan 
un papel decisivo en el mecanismo del establecimiento del equilibrio 
en los gases. Se puede incluso decir que los choques son el mecanismo 
que asegura el paso de un gas a su estado de equilibrio y el manteni- 
miento de ese estado. 

En este capítulo examinaremos más detalladamente la cuestión 
sobre los choques y su papel en el establecimiento del equilibrio. 


$ 35. MOVIMIENTOS MOLECULARES 
Y FENOMENOS DE TRANSPORTE 


-El cálculo de las velocidades de las moléculas gaseosas, partiendo 
de la ecuación fundamental de la teoría cinética 


conduce a un valor numérico, bastante alto para la velocidad de las 
moléculas. A la temperatura ambiente resulta ser aproximadamente 
igual a 500 m/s para las moléculas de aire y a 1 800 m/s, para las 
moléculas de hidrógeno, lo que se afirma directamente en el expe- 
rimento. Estos valores parecen ser inesperadamente grandes, porque 
a primera vista contradicen a algunos hechos bien conocidos. 
Expliquemos esto con ejemplos. En el estado de equilibrio la 
temperatura del gas es igual en todas las partes del volumen ocupado 
por él. Esto significa, que la energía cinética media de las partículas 
en todo el gas es una misma. Si calentamos de un modo cualquiera 
una parte del gas, esto alterará el equilibrio. Pero si después de 
esto le dejamos al gas por sí mismo, entonces dentro de un tiempo 
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determinado se restablece el equilibrio, y la temperatura de nuevo 
quedará igual en todas las partes del gas. Evidentemente, esta 
igualación de la temperatura se realiza gracias al movimiento cons- 
tante de las moléculas. En la parte caliente del gas habrá más molé- 
culas rápidas que en otras partes de él, pero, debido a los movimientos 
moleculares, estas moléculas rápidas se dirigirán allá donde hay 
menos, y de tal modo su número medio será igual en todas partes. 

Naturalmente, al mismo tiempo, también ocurre un desplaza- 
miento de las moléculas en la zona calentada, de modo que el número 
de partículas en la unidad de volumen (y por lo tanto, también la 
presión), no cambia ni en la parte caliente, ni en otras partes del 
gas. Solamente ocurre un transporte de energía de la parte del gas 
donde la energía es mayor, a la parte donde es menor. Este proceso 
se llama conductibilidad calorífica. 

Del hecho de que son muy grandes las velocidades de las molécu- 
las, parece ser que se deduce, que la temperatura deberá igualarse 
muy rápidamente. Entre tanto, la experiencia muestra que la .con- 
ductibilidad calorífica de los gases es pequeña, y pasa gran eantidad 
de tiempo antes de que se iguale la temperatura del gas, si una de 
sus partes está más caliente que la otra. 
~ Examinemos otro eje Lo, Si añadimos al gas, que ocupa un 
volumen determinado, O otro gas, de manera que para una 
misma pr oy temperatura en todo el volumen, la concentración 
de las Rro n una parte sea mayor que en todas las otras, enton- 
ces, como demuestra la experiencia, los indicios se distribuyen por 
todo el volumen, después de un cierto tiempo y la mezcla se hace . 
homogénea. Tal igualamiento de la concentración se origina, eyiden- 
temente, por el desplazamiento de las moléculas de los ¡fieros ón 
dirección a donde hay menor concentración de estas moléculas ye 
llama difusión. En lugar de las moléculas desplazadas de los intieros; “s 
vienen ottas moléculas, de modo que la presión del gas aquí también 
queda invariable. Sólo ocurre un transporte de masa del gas mezclado. 

Ya que este transporte también se asegura con el movimiento de 
las moléculas, y la velocidad de estos movimientos es muy grande, 
entonces, la difusión parece que debería ocurrir rápidamente: las 
concentraciones deberían igualarse casi instantáneamente. Sin 
embargo, la experiencia muestra que, para la presión atmosférica, 
la difusión es un proceso bastante lento y el mezclazo cuando no 
hay movimiento del gas como un todo, puede prolongarse días enteros. 

Por último, el equilibrio de un gas puede ser alterado, porque a 
una de sus partes se le comunique una velocidad del flujo, distinta 
de la velocidad del flujo en las partes vecinas. Y en este caso, gra- 
cias al transporte del impulso ( cantidad de movimiento), desde las 
partes del gas que se mueven rápidamente a las lentas, la velocidad 
del flujo de todo el gas, después de un cierto tiempo, queda igual 
en todas sus partes. Este fenómeno se llama rozamiento interior 


N 
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o viscosidad. Y también en este caso, la causa de la igualación de la 
velocidad del flujo de gas son los movimientos térmicos de sus par- 
tículas. La experiencia muestra que el restablecimiento del equilibrio, 
en este caso, ocurre más lentamente que era de esperar, a partir de 
las grandes velocidades de los movimientos moleculares. 

- ¿Cómo explicar que en todos los tres casos, expuestos como ejem- 
plo, los fenómenos de transporte transcurren lentamente, a pesar de 
que todos ellos se realizan gracias a los movimientos rápidos de las 
moléculas? -- ` 

La causa de esta falta. de correspondencia consiste en que para 
establecer el equilibrio en estos fenómenos, juegan un papel impor- 
tante no-sólo las velocidades de las moléculas, “sino también. los 
choques entre ellas, que, eye ntamenta: dificultan- “el movimiento 
libre de las moléculas. 

Para el gran número de:moléculas que caracterizan al das a pre- 
siones corrientes, ` no podemos imaginarnos que ellas pudiesen'pasàr 
todo su camino sin interacción dé unas con otras, que conduce 'al 
cambio de dirección, es decir, sin chocar entre sí. El choque de las 
moléculas es, precisamente, el'resultado de su interacción. ` 

Hablando en general, la interacción de las moléculas puede con- 
ducir'a los resultados más distintos. Las moléculas pueden desviarse 
dé su camino rectilíneo (difundirse), ellas- pueden, por el contrario, 
desintegrarse en pares más sencillas (Ginodiarse), po ejemplo, en 
átomos, eto. 

En este capítulo nos interesará sólo el proceso del cambio de 
dirección en el movimiento de las moléculas; como resultado de los 
choques. Tal procesi se Mama corrientemente difusión de las mole 
culas. 

El cambio de dirección én el movimiento -de las moléculas «Se 
origina pòr lås fuerzas de su interacción, que se hacen sensibles sólo 

para pequeñas distancias entre ellas. Por. eso,:la desviación de las 
moléculas de:su dirección inicial solameñte ocurre durante su sufi- 
ciente aproximación. -El cambio de dirección en el movimiento: de la 
molécula.en un ángulo visible, bajo de' acción de otra molécula, lo 
llamaremos choque de moléculas. f 

Precisamente a este concepto de choque está ligada la magnitud 
que caracteriza las dimensiones geométricas_de las moléculas, Aquí 
se utiliza el concepto sobre las dimensiones del cuerpo macroscópico, 
tomado de la práctica diaria corriente. Imaginémonos, ' por ejemplo, 
el choque de dos bolas de billar. El choque siempre conduce al 
cambio de la dirección inicial del movimiento de las bolas. Está 
claro, que el radio de cada una de las bolas es igual a la mitad de la 
distancia entre los centros, cuando están en contacto mutuo: preci- 
samente en tal posición se encuentran las bolas en el momento del 
choque (fig. 43). De modo semejante, podemos determinar el radio de 
la molécula, como la mitad de la distancia entre su centro y el 


A AA A 


q_--KXA ee + o a a em- 
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centro de la otra molécula, que originó la desviación de nuestra 


molécula de la dirección inicial de su movimiento. 

En otras palabras, al examinar el choque entre las moléculas, las 
haremos semejantes a las bolitas elásticas. Una aproximación tan 
grosera (y de antemano no cierta) está justificada con que las molé- 
culas en muchos aspectos se comportan. semejantemente a las bolitas 
sólidas elásticas. 

' En realidad, estas «bolitas» son sistemas complejos de partículas 
cargadas, de núcleos y electrones, entre los cuales actúan las fuerzas 
de atracción y repulsión, que dependen de 
una forma compleja de las distancias entre 
las moléculas—«bolitas». A pesar de que en : 
este caso tampoco se puede hablar sobre :el | 
contacto de las «superficies» de las moléculas; 
sin embargo, se púeden determinar las dimen- 
siones de las moléculas como la' distancia entre : SS 
sus centros durante el choque. ` 

' La cuestión sobre el choque de las -partí= - 
culas tiene en la Física un significado mu-: 
chísimo más amplio, que el caso examinado por nosotros del 
choque dei moléculas. En muchas ramas de la Física estamos 
obligados a examinar la interacción de una partícula con otra 
o de los cuantos luminosos con 
/ SN las partículas de substancia, en 
sn 4! particular, 'con los núcleos de los 


FIG. 48 43 


‘átomos. Tal“ interacción puede 
` conducir a procesos: con las más 
distintas consecuencias. Á conse- 
“cuencia de la interacción puede 
- suceder, por ejemplo, la difusión 
FIG. i4. . elástica o nọ. elástica de la partí- 

e E cula (o cuanto de luz, fotón), su 
captación (así puede ser captado el neutrón, para determinadas con- 
diciones, por el núcleo cón el que chocó, formando un nuevo núcleo 
artificial), la ionización del átomo, etc. 

- En todos estos casos, para “caracterizar cuantitativamente al 
proceso, ‘sej introduce el concepto de superficie de la sección efectiva 
o, para abreviar, sección del proceso dado. Este es análogo al con- 
cepto introducido por nosotros sobre las dimensiones de las molécu- 
las. 

Imaginémonos una partícula B,-.que vuela rectilíneamente 
(fig. 44). Supongamos, además, que para que se realice uno u otro 
proceso que nos interesa en la interacción de esta partícula con otra 
partícula A, es necesario que la partícula B pase volando lo suficien- 
temente próximo de la partícula A, por ejemplo, no más allá de una 
cierta distancia r. Si alrededor de la partícula A trazamos un círculo 
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de radio r, cuyo plano es- perpendicular a la dirección de movimiento 
de la partícula B, entonces podemos afirmar, que la interacción 
de las partículas A y B nos conducirá al fenómeno que nos interesa 
sólo en el caso, si la dirección de puntería de la partícula B, es decir, 
si la recta, que coincide con la dirección del movimiento de su centro, 
pasa por dentro del círculo de radio'r. 

La superficie de este círculo o = nr? lleva el nombre de sección 
del proceso dado. En particular, en la fig. 44 está representado el 
caso, cuando ocurrió la desviación (difusión) de la partícula B de su 
dirección de movimiento inicial como resultado del choque. 

Si representamos el choque de las moléculas como el choque de 
las bolitas sólidas, entonces, el radio de estas moléculas, evidente- 
mente, será igual a r/2, ya que, durante el choque de dos bolas, la 
"distancia entre sus centros es igual al doble del radio de las bolas 
(si las bolas son iguales). La superficie de la sección transversal de 
tal bola, es decir, la superficie de su círculo¡máximo es igual a nr?/4. 
Esto significa, que la sección transversal efectiva ø de las moléculas 
es 4 veces mayor que la súperficie de la sección transversal de la mo- 
lécula. 


$ 36. NUMERO MEDIO DE CHOQUES EN LA UNIDAD DE TIEMPO 
Y LONGITUD MEDIA DEL RECORRIDO LIBRE DE LAS 
MOLECULAS 


Como anteriormente, consideraremos al gas ideal, es decir, con- 
sideraremos que a excepción del momento de choque, las moléculas 
no actúan entre sí, no están sometidas a la acción de cualesquiera 

fuerzas, y, por eso, se mueven recti- 
GE E >  líneamente. En el momento del cho- 
3% que, la dirección de la velocidad de la 
molécula cambia, después de lo cual, 
de nuevo se mueve rectilíneamente. 
Así pues, el camino de las moléculas 
en el gas .es una línea quebrada, seme- 
jante, por ejemplo»a la representada en 
la fig. 45. Cada quebradura de la trayec- 
toria señala el lugar del choque. La distancia que la molécula recorre 
entre dos choques consecutivos se llama longitud del recorrido libre. Ya 
que en el gas hay muchísimas moléculas, no se puede hablar de una 
determinada regularidad del proceso de los choques, y los tramos 
rectilíneos del camino en zigzag de la molécula pueden ser de dife- 
rente longitud. Por eso, nos interesará la longitud media del recorrido 
libre. También puede ser diferente el número de choques que sufre 
una molécula en la unidad de tiempo y se debe hablar sólo del valor 
medio de esta magnitud. 


FIG. 45 
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Estas dos magnitudes, ligadas entre sí—la longitud media del 
recorrido libre y el número medio de choques en la unidad de tiempo— 
son las características principales del proceso de choque en las molé- 
culas gaseosas. En particular, aquellas «alteraciones» en el fenómeno 
de transporte que se recordaron anteriormente, dependen, natural- 
mente, del número de choques. Precisamente de esto depende la 
longitud del camino que recorre la molécula entre dos puntos dados 
en el volumen del gas. Como se ve en la fig. 45, el verdadero camino 
de la molécula entre dos puntos A y B es mucho mayor que la distan- 
cia AB de la recta que los e 
une. Está claro, por ejemplo, 22%<4xr? 
que el proceso de difusión, es 
decir, de la penetración de un 
gas en otro, no puede ocurrir 
rápidamente, a pesar de la gran 
velocidad de las moléculas: los 
choques compensan en alto grado 
la influencia de la velocidad. 

El número medio de choques, FIG. 46 
sufridos por la molécula de un 
gas en la unidad de tiempo, se puede calcular a partir de raciocinios: 
sencillos. Consideremos las moléculas como bolitas sólidas elásticas- 
de radio r. Supongamos, que una de las moléculas se mueve en línea 
recta en el gas, cuyas partículas están distribuidas uniformemente- 
en su volumen, de modo que en cada centímetro cúbico se encuentran. 
n moléculas. Supongamos al principio, que todas las moléculas, a ex-- 
cepción de una, se encuentran en reposo. Entonces, nuestra única 
molécula móvil, recorriendo en 4 s una distancia igual a su velocidad 
media v, chocará con todas las moléculas que se hallen en su camino, 
Estas serán aquellas moléculas cuyos centros están dispuestos en el 
volumen del cilindro de longitud v y superficie de la base, igual a la. 
sección transversal efectiva de choque (fig. 46). El volumen de este- 
cilindro es igual a ov, y el número de moléculas en él es ovn. Tal será. 
también el número de choques Z, que sufre nuestra molécula 


Z=0un. 1(36.1) 

Naturalmente, la molécula no puede moverse rectilíneamente, ya 
que choca con las otras moléculas. En realidad, el camino recorrido- 
por la molécula tiene forma de zigzag como está representado en la 
fig. 47. Esto, sin embargo, no cambia los resultados del cálculo; su-- 
poniendo que la molécula se mueve en línea recta, nosotros solamente- 
«enderezamos». mentalmente el cilindro quebrado que se muestra: 
en la fig. 47. 

Además, es necesario tener en cuenta que no se mueve una molé-- 
cula sola, sino todas las moléculas del gas. Esto significa, que en la 
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expresión de Z deberá figurar no la velocidad absoluta (en relación 
a las paredes de la vasija) de la molécula, sino la velocidad v,e 
relacionada a aquellas moléculas-con las cuales choca. Se. puede mos- 


trar, tomando en consideración la disiribución maxweliana de las' 


moléculas según sus i veloptdadeg; que la velocidad relativa Vre, está 
ligada a la velocidad absoluta 


a A po $ aa V por la relación 
M E bs 2. o Urel =V 25. Ñ 
Entonces, para el número me- 
dió de choques en la' unidad 
de tiempo, obtenemos la fór- 
mula 


Z=V 2ovn (882) 


0, en vista de que convenimos 
en considerar las „moléculas 
como api l 


Z=4V2 rin; (86.3) 


Para hallar el número: medio de choques, que ocurren en el gas 
en la unidad de tiempo, es decir, los choques sufridos por todas las 
moléculas, es necesario multiplicar Z por el número V de moléculas 
del gas. Pero, ya que en cada choque toman parte dos moléculas: (el 
«encuentro de tres o más moléculas al mismo tiempo es, extremada- 
mente, poco-probable), este número hay que dividirlo por 2, pata no 
«contar dos: veces el choque. Por consiguiente, el número total -de 
«choques en el gas,.que contiene N pi es. iguala : 


== 22 ar2onN. 


FIG, 47 


- De tal modo, el úmero de choques que ocurren en la unidad de 
.valumen del gas en cada segundo es igual a 


72 -2y2 nrn, 


donde n es el número de moléculas en la unidad de volumen... 
Conociendo el número de choques, sufridos por. una molécula 
-en la unidad de tiempo, es fácil calcular la longitud media del reco- 
rrido libre. 
Durante el tiempo £, la molécula recorre un camino en zigzag igual 
.4 vt. En este camíno uay tantas quebraduras cuantos choques ocurrie- 
Ton, ya que cada quebradura es originada por el choque. La longitud 
media del recorrido libre, es decir, la longitud media del segmento 
"rectilíneo A- entre los choques es igual a la relación entre la longitud 


+i 
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del camino recorrido por la molécula y al número de los choques su- 
fridos por ella en este camino da Sl 


vt v 
isa 7 


o, poniendo en lugar de Z su valor de (36.3) obtenemos 


1 0,057 : 
eT Pn ’ (36.4) 
Utilizando esta fórmula, se pueden hallar los valores numéricos 
de Z y à. Realicemios tal cálculo, por ‘ejemplo, para el aire (nitró- 
geno) a condiciones normales (a presión de 1 atm, a temperatura de 
273K). El radio r de la molécula de nitrógeno se puede considerar 
igual a 1,9. 40-10 m; el número de partículas en la unidad de volu- 
men n = 2,7-10% m*; la velocidad media v Y 5: 102 m/s. De donde 


Ze 4V2-3,14-(1, 9: 10-10). 5. 102.2, T. 10% =8, 6. 10%", 


La ie media del recorrido libre de la molécula en las. condicio» 
nes examinadas es igual a 


=z 20, 6- 107. m. 


+ Surge; naturalmente. la EE ¿se SA comio: ideal a 
aquel gas, cuyas partículas chocan cada segundo un millar de veces 
y pasan entre los choques, es decir, «libremente» tramos insignifi- 
cantes de camino, no superiores a una cienmilésima parte de centí- 
metro? ¿Se puede considerar que'las.moléculas de tal gas no: inte- 
raccionan entre sí? Precisamente, el choque esla interacción que con- 
duce al cambio de dirección de la” velocidad de. las moléculas, y los 
choques tan frecuentes parecen .ser una interacción muy fuerte. 
Sin embargo, se puede ver fácilmente, que esto no es así. En efecto, 
las moléculas como ya se indicó, actúan entre sí:solamente durante 
el tiempo en que se encuentran una de la otra a una distancia del 
orden de su diámetro d, es decir, 1071 m: En el tiempo restante entre 
los choques, las moléculas se mueven libremente. Ya que a la pre- 
sión atmosférica la longitud del recorrido libre dela molécula es 
à~ 107? m, que es aproximadamente 1000 veces mayor que las 
dimensiones de la molécula, entonces, el tiempo en que se encuentran 
las moléculas en interacción mutua es.-el mismo número de veces 
(A/d) menor que el tiempo de su movimiento libre. 

En otras palabras, el tiempo de choques de las moléculas es 
aproximadamente 1000 veces menor que, el tiempo entre los choques. 
Por consiguiente, la mayor parte del tiempo las moléculas se mueven 
libremente, y es necesario considerar.:el choque incluso para la 
presión atmosférica como suceso «poco frecuente» en su vida, 


AN 


156 Cap. III. Choques de las moléculas y jenómenos de transporte 


Dependencia entre la pm itud del recorrido libre y la presión. 
Como se ve de la fórmula (36.4), la longitud del recorrido libre de las 
moléculas es EERS proporcional a su número en la unidad 


de volumen, y, por consiguiente, a su presión p, de modo que-se-------i- 


puede escribir 
1 


Con la disminución de la presión, la longitud del recorrido libre 
de las moléculas crece en la misma medida en que decrece la pre- 
sión. Para un determinado vaior de la presión, esta longitud se 
hace igual a las dimensiones de la vasija, en donde está encerrado el 
gas, y con la disminución sucesivė-de la presión las llega a superar. 
Por ejemplo, en la vasija con dimensiones de cerca de 25 cm (dimen- 
siones corrientes en la práctica de laboratorio), la longitud del recorri- 
do libre de las moléculas se hace igual a las dimensiones de la vasija 
ya para la presión cercana a 10”? atm (7-105 mm Hg). Tal presión 
se puede crear fácilmente, ya que los medios de evacuación del aire 
actuales permiten obtener una presión de 10% a 10-*2 mm Hg. 

Cuando la longitud del recorrido libre se hace igual o mayor que 
las dimensiones de la vasija, los choques de las moléculas en el gas, 
prácticamente, ya no ocurren y todo el camino desde pared a pared, 
lo recorren las moléculas moviéndose rectilíneamente. 

-Es-natural, que el gas, dende las moléculas no chocan entre sí, se 
diferencie en sus propiedades del gas corriente. Más adelante, en el 
cap. IV, nos pondremos en conocimiento con las propriedades par- 
ticulares de tal gas. 

. Dependencia entre la longitud del recorrido libre y la temperatura. 
De la fórmula (36.4) se deduce que la longitud del recorrido libre 
de las moléculas no debe depender de la temperatura. Sin embargo, 
la experiencia muestra que tal dependencia existe, a pesar de ser 
débil: la longitud del recorrido libre crece con el aumento de la tem- 
peratura. Esto se explica con que de acuerdo a la fórmula (36.4) À es 
inversamente proporcional a la sección transversal de la molécula. 
Como sabemos, ésta se determina por la distancia a la que se apro- 
ximan las moléculas durante el choque, es deoir, por la distancia 
a la cual la fuerza de interacción entre las moléculas origina ya un 
cambio señalado.en la dirección de su movimiento. 


Se puede ver fácilmente, que la sección transversal de las molécu=- 


las, debe depender de su velocidad (energía), ya que para una misma 
fuerza de interacción, las moléculas rápidas sufren menor desviación 
en $u camino que las moléculas lentas. Por eso, cuanto mayor sea 
la velocidad de las moléculas, tanto mayor deberá ser la fuerza que 
origina sus desviaciones, es decir, tanto menor deberá ser la distancia 

entre ellas, durante el choque. Esto significa, que con el aumento de la 
velocidad de las moléculas, es decir, con el aumento de la| tempera- 


| 
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tura del gas, disminuye la sección transversal de las moléculas. La 
longitud del recorrido libre de las moléculas' crece con la elevación 
de la temperatura. Esta dependencia débil entre A y la temperatura 
explica algunos fenómenos que serán examinados más adelante. 


El hecho de la dependencia entre la longitud del recorrido libre 


y la temperatura puede servir de afirmación de los raciocinios expues- 
tos anteriormente sobre el concepto: de «dimensión de'la molécula». 


Si las moléculas fueran en realidad bolitas sólidas, entonces “no se 


podría hablar sobre los cambios de sus dimensiones al cambiar la 
velocidad. En realidad, las dimensiones de la partícula (no sólo de 
las moléculas de gas) se determinan por las distancias que hay entre 
ellas durante la máxima aproximación, y ésta no puede dejar de 
depender de la velocidad de las partículas y, por consiguiente (en el 
caso de las moléculas gaseosas), de la temperatura. Esto no estorba, 
sin embargo, a que, en una serie de casos, se pueda considerar la 
interacción entre las moléculas, con el suficiente grado de exactitud, 
como una interacción entre bolitas sólidas. 


$ 37. SECCION TRANSVERSAL EFECTIVA DE LA PARTICULA 
Y PROBABILIDAD 


A la sección transversal de la molécula (como de cualquier otra 
partícula) se le puede fácilmente dar un sentido algo diferente, no 
geométrico. 

Imaginémonos a una capa de gas de espesor Ax con la superficie 
de sección de 1 cm?, Supongamos que el gas está compuesto de molé- 
culas de sección o y una densidad de moléculas (número por unidad 
de volumen) igual a rn. Supongamos, como ya lo hicimos anterior- 
mente, que todas las moléculas de la capa están en reposo y se acerca 
a ella una molécula, que, al pasar a través de la capa, puede sufrir 
en ella choque. Está claro, que la molécula no está «apuntada» a cual- 
quiera de las moléculas de la capa, de manera que el choque de ella 
con ésta u otra de las moléculas es cosa casual. La superficie total 
de las secciones de todas las moléculas de la capa será evidentemente 


igual a 
AS = noz X 1 cm?, 


«Si el gas está tan enrarecido que-las proyecciones de las secciones 
de las moléculas no sobrecubren una a la otra, entonces, la molécula 
que vuela hacia la capa «ve» ante sí una superficie de 1 cm?, en la cual 
una parte igual a noAz, está ocupada por las moléculas. Si esta 
superficie fuese igual a 1 cm?, es decir, si se cubriese toda la superfi- 
cie de la capa, entonces, nuestra molécula no podría evitar el choque 
con cualquiera de las moléculas de la capa. En este caso, se puede 
decir que la probabilidad de choque sería igual 'a 1. En general, las 
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moléculas tienen tanto más posibilidad de sufrir el choque, cuanto 
mayor parte de superficie de la capa es la superficie total de las sec- 
ciones de todas las moléculas. ; 

La analogía mecánica siguiente nos ayuda a esclarecer la situa-. 
ción molecular examinada. Imaginémonos el tramo de una valla 
construida con tablas, separadas por intervalos libres. No lejos de la 
valla, un chiquillo que se ha aprovisionado con una gran cantidad 
de piedrecitas (iy de paciencia!), va tirándolas (naturalmente, sin 
apuntar) en dirección a la valla, de modo que las piedrecitas estén 
distribuidas más o menos uniformemente sobre el tramo elegido de 
la valla. Es evidente, que algunas de las piedras, lanzadas por el 
niño, pasarán a través de-los intervalos entre las tablas, otras darán 
en las tablas. Por el gasto de la reserva de piedras (si éste era bastante 
grande), nuestro joven tirador puede convencerse de que la relación 
entre el número de piedras que pasaron a través de la valla y el nú- 
mero total de piedras lanzadas, es aproximadamente igual a la rela- 
ción entre la superficie de los intervalos en el tramo elegido de la 
valla y su superficie total. La primera de estas relaciones es la rela- 
ción entre el número de experimentos que conducen a la realización 
de un suceso determinado (el paso de la piedra a través de la valla) 
y el número total de experimentos. Según la definición admitida 
por nosotros, ella es igual a la probabilidad del suceso. Es decir, la 
relación entre las superficies de los intervalos y la superficie de toda 
la valla, es precisamente igual a esta probabilidad. 

Volviendo de nuevo al caso del encuentro entre la molécula volan- 
te y la capa del gas, podemos decir también que cada molécula que 
vuela hacia la capa, puede sufrir en ella choque, pero puede pasar 
a través de ella sin chocar con ninguna de sus moléculas. Pero si 
repetimos semejante experimento muchas veces, está claro que 
la relación entre el número de casos, cuando el resultado del expe- 
rimento sea el choque, y el número total de experimentos, será igual 
a la relación entre la superficie de las secciones de todas las molécu- 
las de la capa y la superficie de la capa (en el ejemplo examinado era 
de 1 cm3). $ 

De tal modo, la magnitud noAzx, que es precisamente igual a esta 
relación, representa la probabilidad de que la molécula sufra choque 
a lo largo del camino Azv en el gas. Es evidente, que la probabilidad 
de choque en el camino de 1 cm es igual a no, es decir, al producto 
del número de moléculas en la unidad de volumen, por la superficie 
de la sección efectiva de las moléculas. Si el espesor de la capa fuera 
igual a la longitud del recorrido libre, entonces, en este camino, la 
molécula sufriría sin falta choque. Esto significa, que la superficie 
total «visible» de las secciones de todas las moléculas de tal capa, 
es igual a la superficie de la capa, es decir, a 1 cm?: 


nod xX 1 =4 cm, 
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La sección transversal efectiva de las moléculas o resulta estar, 
por consiguiente, ligada a la probabilidad. de choque (dispersión) 
de las moléculas, y no tiene, por lo tanto, un sentido puramente 
geométrico. Si la sección transversal efectiva es muy grande, esto 
no significa que la molécula es «grande», sino sólo significa que es 
muy grande la probabilidad de choque. Pór eso, está claro que la 
sección transversal efectiva, incluso para' unas mismas partículas en 
iguales condiciones y para distintos procesos: puede ser diferente. 
Esto no estaría claro, si la sección transversal efectiva fuera en 
realidad sencillamente la superficie geométrica de la sección de la 
molécula, considerada como una bolita sólida. 

El sentido de probabilidad de la sección transversal efectiva de 
la molécula queda particularmente claro, si empleamos la expresión 
obtenida anteriormente para el número medio de choques en la unidad 
de tiempo 

Z =n0v 


[véase la fórmula (36.1)]. De ella se deduce, que la magnitud no, 


igual a Z/v, representa el número de choques z’ en la longitud de 
camino de 1 cm: 


Z_yx 


no = ==, 
v 
de donde 
z' 
o= —, 
(] n 


De esta expresión se deduce que a la magnitud o se le debe atri- 
buir un sentido de probabilidad. Imaginémonos de nuevo la capa 
de gas que tiene esta vez 1 cm de TA 
sor y la superficie de 1 cm? (fig. 48), 
la cual se aproxima la molécula móvil. 
Ella puede chocar con cualquiera de.las 
n moléculas, que están en nuestra capa 
(su volumen es igual a 1 cm3). Sin em- 
bargo, en realidad, ocurren no n sino z’ 
choques. Es decir, la relación 2'/n, en - 
la igualdad que acabamos de escribir, 
representa la relación entre el número FIG. 48 
de casos realizados (choques) y el número 
de casos posibles, que, como sabemos, es igual a la probabilidad del 
suceso que examinamos (véase el §: 19), 

El hecho de que a la sección transversal efectiva de la molécula, 
o de cualquiera otra partícula, se le atribuye un sentido de proba- 
bilidad, no estorba a que ésta se mida en unidades de superficie. 
En particular, no es difícil convencerse de que la magnitud 2'/n 
tiene las dimensiones de superficie. 
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En Física, se ha tomado una unidad especial para la sección trans- 
versal efectiva. Como'tal unidad sirve la superficie de 1.10724. cm?, 
ligada con las dimensiones del núcleo atómico. Esta unidad se llama 
barn. i 


$ 38. DISPERSION DE UN HAZ MOLECULAR EN EL GAS 


El debilitamiento del haz molecular durante su paso a través 
del gas, está ligado con el choque de las moléculas en el gas. 

Supongamos que cierto número de moléculas (haz de moléculas) 
que poseen una velocidad determinada, cuya magnitud y dirección 
son iguales para todas las moléculas, pasa a través del gas. Debido 
a los choques con las moléculas del gas, parte de las moléculas del 
haz, cambiará la dirección de su movimiento (se dispersa) y sale 
del haz. A medida del avance a través del gas el número de tales mo- 
léculas, que abandonen el hêz, «umentará, y el número de partícu- 
las en el haz poco a poco disminuirá, como si el haz se derritiese 
perdiendo partículas. 

Supongamos que el haz se 'mueve en lá gas a lo largo del eje X 
y al comienzo de su camino, para z = 0, el número de partículas 
es igual a No. Después de recorrer el tramo de camino dx, el número 
de partículas en el haz disminuye en una determinada magnitud 
aN y se hace igual a N. Es evidente, que la relación entre el número 
de partículas que «quedaron fuera de combate» y el número de las 
restantes, es igual a la relación entre el camino dx, recorrido por el 
haz y la longitud A del recórrido libre, ya que mientras mayor sea 
esta relación (es decir, mientras mayor sea el número de longitudes 
del recorrido libre que quepan en el tramo dz), tanto mayor será 
la posibilidad de cada molécula de ser desviada durante el choque. 
Por eso, 

aN _ dz 
a E 

El signo menos significa que el número de partículas en el haz 

disminuye (dN < 0). Esta igualdad también se puede escribir así: 


div = — e , 
Integrando esta ecuación, obtenemos: 
ln N= É— q + C; 


donde C es la constante de integración. Ella se puede determinar 
de las condiciones que para z = O el número de moléculas sea N = 
_ = Na Por eso, C = ln No. De donde 


N 


x x. 
y= * 0 N=Nge ?, (38.1) 
0 


cia de 4 cm. En los cuatro discos 
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Esta fórmula muestra, según qué ley se verifica el debilitamien- 
to del haz en el gas; el número de partículas exi el haz decrece, según 
la DALE: al crecer el espesor z de la capa de gas, atravesado 

ore 
: La magnitud 1/4 (inversa a la longitud[del recorrido libre): que 
determina la inclinación de la curva exponencial, se llama coeficiente 
de dispersión. De la fórmula (38.1) se ve que si los choques en el 
gas no ocurren (esto corresponde formalmente a que à = co), enton- 
ces, tampoco hay dispersión, el haz no cambia su densidad: N queda 
igual a Nọ para cualquier z. 

Observemos que utilizando la fórmula (38.1) se puede obtener la 
expesión de A que coincide con (36.4). Para esto es necesario hallar el 
valor medio A, para todas las velocidades de las moléculas, teniendo 
en Cuenta la distribución maxweliana. 


$ 39. DETERMINACION EXPERIMENTAL: DE LA LONGITUD 
DEL RECORRIDO LIBRE 


La medición de la longitud del recorrido libre de las partículas 
tiene gran importancia, ya que la magnitud 4 está ligada con las di- 
mensiones efectivas de las moléculas y, por consiguiente, con la 
fuerzas de interacción entre ellas. 

Describamos aquí uno de los métodos de medición directa de la 
longitud del recorrido libre de la partícula en el gas, en donde se 
utiliza el método ya conocido 


por” nosotros del haz molecular 4 manómetro a la bomba 
(M. Born y E. Borman, año 1920). “e => 


El esquema de la instalación está 
expuesto en la fig. 49. La corrien- 
te de átomos de plata evaporados 
del calentador A pasa a través de 
un diafragma estrecho B, y sale de 
él hacia arriba en forma de un haz 
de átomos bruscamente contorne- 
ado. En el camino del haz están 
colocados 4 discos P,, Pa, Pz y Pa, 
separados uno del otro a la distan- 


hay recortados agujeros redondos 
hacia donde se dirige el haz de - 
átomos de plata. Pero en cada uno 
de los discos está fijado un cuadrante de vidrio, cuyo vértice coincide 


con el centro del agujero (en la fig. 49 está representado por separado); ae eR 


Los cuadrantes están vueltos uno con relación al otro en 90°, de 
modo que todos juntos cubren por completo el canal formado por los 
discos. 


141—0825 
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Al pasar el haz, en cada uno de los cuadrantes se sedimenta 1/4 de 
_todos los átomos del haz (el sedimento se forma sólo en los vértices 
de los cuadrantes, que cubren el agujero). Pero como los discos están 
situados a diferentes distancias de la fuente A, la densidad de los 
sedimentos en ellos será distinta. Mientras más lejos esté situado el 
disco, tanto menor será la densidad del sedimento. 

Los discos con los cuadrantes y la fuente de átomos están colo- 
cados en un tubo de cuarzo, en el cual se puede crear una u otra pre- 
sión del aire con ayuda de una bomba. Los discos se refrigeran con 
nitrógeno líquido. 

El experimento consiste en la evaporación de la plata y en la 
medición sucesiva de la densidad relativa de los sedimentos en los 
cuadrantes, que es proporcional al número de partículas que llega- 
ron hasta ellos. 

Si designamos la densidad de los sedimentos en los cuadrantes 
para la presión dada por medio de D,, Da, D3 y Da, entonces, para 
cualquier par de cuadrantes, se puede escribir la fórmula (38.1). 
Por ejemplo, para el primero y segundo cuadrantes obtenemos 


D¡=Dy *, (39.1) 


donde z, y z, son las distancias desde los discos hasta A, y D, es 
la densidad del sedimento para la presión mínima, cuando la longi- 
tud del recorrido libre es igual o mayor que las medidas de la vasija 
y-no hay absorción. Con una buena preparación del experimento, 
la densidad del sedimento D, deberá ser igual en todos los cuadran- 
tes, lo que fue afirmado en las mediciones. 

_ De las ecuaciones (39.1) es fácil calcular A: 


Puesto que en los experimentos de Born y Borman los discos se 
encontraban a la distancia de 1 cm uno del otro, es decir, z — t, = 
= 1, entonces 


Los experimentos mostraron que los valores de A están en concor- 
dancia satisfactoria con la teoría expuesta anteriormente. También 
se mostró que de acuerdo a la teoría Ap, es decir, que el producto de la 
longitud del recorrido libre por la presión del gas, es el mismo para 
distintas presiones. 


$ 40. Difusión de los gases. © 0 O on os EE 


De los valores medidos de la longitud del recorrido. libre À, se 
pueden también calcular las dimensiones de las moléculas. - Sin 
embargo, es necesario señalar, que los datos cuantitativos funda- 
mentales, para las longitudes de los recorridos libres de las ¡molé- 
culas gaseosas, y también, por lo tanto, para sus secciones 'trans- 
versales, fueron obtenidos, no por medio de la medición directa de 
A por el: método descrito, sino por la investigación de los fenónie- 
nos de transporte: difusión, conductibilidad térmica y viscosidad. 
Como se dijo al princinio del capítulo ($ 35), los fenómenos de 
igualación de la concentración, temperatura o velocidades del movi- 
miento de distintás partes del gas se determinan por los choques 
de las moléculas, durante su movimiento térmico. Por eso, está 
claro que el estudio de los fenómenos de transporte debe dar la 
posibilidad de determinar la magnitud característica que caracteriza 
a choques, la longitud del recorrido libre, y también, por consi- 
guiente, la sección transversal de las moléculas. Ahora pasaremos 
al examen de estos fenómenos. 


$ 40. DIFUSION DE LOS GASES 


Se llama difusión al fenómeno de penetración de dos o más subs- 
tancias, que están en contacto, una dentro de la otra. El proceso 
de difusión se origina en el gas (lo mismo que en cualquiera otra 
substancia), si el gas no es homogéneo en su composición, es decir, 
si se compone de dos o varios componentes diferentes, cuya concen- 
tración cambia de punto a punto. El proceso de difusión consiste 
en que cada una de las componentes pasa de aquellas partes del 
volumen del gas, donde la concentración es mayor, allí donde ésta 
es menor, es decir, en dirección del decrecimiento de la concentración. 

El desplazamiento de tal o cual componente, bajo la acción 
de la diferencia de concentraciones, se lama corriente de difusión 
de este componente. Ella se mide por la cantidad de la componente 
difundida que pasa en la unidad de tiempo a través de la unidad de 
superficie, perpendicular a la dirección de la difusión, es decir, en 
dirección del decrecimiento de concentración. a 

La corriente de difusión se puede expresar en unidades de masa. 
Entonces, se mide en el sistema SI en «g/m?-s y en el sistema CGS, 
en g/em?. s. Se puede expresar también por el número de: moles 
(mol/cm?-s) o de moléculas (molécula/cm?-s), etc. -Lo mismo se 
tiene en relación a la concentración del éomponente dado; . que 
puede ser expresada en kg/m*, g/cm?, mol/cm?, etc. 

La corriente de difusión originada por la existencia de diferencia 
de concentraciones conduce a la igualación de las concentraciones, 
es decir, a la disminución de aquella diferencia de concentraciones 
que originó dicha corriente. La mezcla gaseosa lieterogénea, dejada 


11* 
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a su albedrío, después de pasado un tiempo, se hace homogénea 
gracias a la difusión (los gases se mezclan). 

Cualquier proceso durante el cual dos parámetros del sistema, 
que interviene en él, cambian al pasar el tiempo se llama proceso 
no estacionario a diforencia del proceso estacionario, durante el cual 
las magnitudes-que caracterizan al sistema, no varían con el tiempo. 
La difusión que conduce a la igualación de las concentraciones, es 
decir, al cambio de las diferencias de concentraciones y de las mis- 
mas concentraciones de las componentes, se llama difusión no esta- 
cionaria. Nos podemos imaginar también una difusión estacionaria, 
cuando por uno u otro camino artificial se conserva constante la 
diferencia de concentraciones de los componentes de la mezcla. Para 
esto, es necesario, por ejemplo, añadir constantemente en una parte 
de la vasija el componente dado, y de otra parte de ella quitárselo 
en la misma cantidad. En la práctica, lo más frecuentemente nos 
encontramos con la difusión no estacionaria. 

Ley fundamental de la difusión (ley de Fick). La experiencia 
muestra, que la corriente de difusión de cualquier componente es 
proporcional al gradiente de concentración de este componente, toma- 
do con el signo contrario (ley de Fick). 

Recordamos que gradiente de cualquier magnitud G (escalar) 
que dependeřde sus coordenadas, se llama al vector, que caracteriza 
la rapidez del cambio de esta magnitud en el espacio. Este vector 
está. dirigido hacia el lado de! crecimiento más rápido de G yes 
numéricamente igual a la rapidez de este crecimiento. 

: En lo sucesivo, nos interesarán las magnitudes que cambian a lo 
largo de una determinada dirección, por ejemplo, del eje X. En este 
daso el valor numérico del gradiente G (designación: grad G), es igual 
a:la rapidez del cambio de la magnitud G von el cambio de x, es decir 


a la derivada 2. Y como'suponíamos que la magnitud G varía 

sólo a lo largo del eje- X, se puede introducir en la escritura en lugar 

de: la derivada parcial E la derivada total E , De tal modo 
grad G= Z n . 

és decir, al cambio de la magnitud G en una unidad de longitud. 

Si la concentración g del componente que nos interesa de la 

mezcla gaseosa varía alo largo del eje X (y queda constante en otras 


direcciones), entonces, se llama gradiente de la concentración q 
á A da: magnitud . ; 


grad i. 


Ho sdei 
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La ley fundamental de la difusión (ley de Fick) se expresa, por 
consiguiente, así: 


d 
I=-DXZ, (40.4) 


donde T es la corriente de difusión del componente que nos interesa 
en la dirección del eje X. El signo menos de la parte derecha de (40.1) 
indica que la corriente de difusión está dirigida hacia el lado del 
decrecimiento de la concentración. El coeficiente D de la ecuación 
(40.1) se llama coeficiente de difusión. Su sentido consiste en que numé- 
ricamente es igual a la corriente de difusión para el gradiente de 
concentración igual a 1. 

Es evidente, que el coeficiente de difusión se mide en el sistema 
SI en m?/s, o en unidades de cm?/s en el sistema CGS. En realidad, 
la corriente de difusión 7 se mide en unidades de kg/m2.s, o g/cm? s; 
la concentración q se mide en kg/m?*, o en g/cm*, y el gradiente de 

dq 


concentración -7> » en kg/m! o en g/cm*. De aquí se deduce que D = 
= r|% se mide en m?/s o en cm?/s. 
Í 


En la ecuación (40.1) es necesario, naturalmente, expresar la 
cantidad de substancia en ambas partes de la igualdad en unas 
mismas unidades. Esto significa que si la corriente de difusión de la 
componente se expresa por su masa M (número de gramos) que pasa 
a través de 1 cm? en la unidad de tiempo, entonces, la concentración 
q debe ser expresada por el número de gramos del componente dado 
en 1 cm? de la mezcla; la concentración g en este caso es la densidad 
parcial del componente g = p. La ecuación (40.1) en este caso toma 
la forma: 

de 
M= —D -y (40.2) 

Si la corriente de difusión del componente se expresa, no por la 
masa, sino por el número N de partículas que pasan a través de 
1 cm? en 1 s, entonces, la concentración deberá estar expresada por 
el número de moléculas en 1 cm* y la ecuación (40.1) se escribe en la 
forma: 


dn 
N=-—DS. (40.3) 


El coeficiente de difusión D depende de la propiedad de la sub- 
stancia que se difunde y de las propiedades de los demás componen- 
tes, que forman la mezcla (en adelante supondremos que sólo hay 
dos componentes). Sin embargo, para concentraciones no muy fuer- 
tes, de in , él depende en grado muy débil de la misma concen- 
tración. f 
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“Durante la difusión estacionaria, el gradiente de concentración 
queda constante (invariable con el tiempo). Por eso, también queda 
constante la corriente de difusión. Durante la difusión no estaciona- 
ria, el gradiente de concentración varía (la concentración se iguala). 
De acuerdo a esto, también varía con el tiempo la corriente de difu- 
sión. 


41. DIFUSION NO ESTACIONARIA 


Examinemos el proceso de difusión no estacionaria, proceso de 
igualación de las concentraciones en el siguiente caso elemental, 
que es difícil realizar por completo en la práctica, pero que da una 
representación clara sobre el mecanismo del proceso. 

Supongamos que dos vasijas con los vólumenes V, y V, están 
unidas entre sí por un tubo de longitud Z, con un área de sección S 


FIG. 50 


(fig. 50) y están llenas con una mezcla de gases de distinta composi- 
ción, pero para iguales presiones y temperaturas. Supongamos que 
las concentraciones del componente que nos interesa son iguales 
a nı y Ng Siendo ny > Ny. 

A consecuencia de la difusión, las concentraciones en ambas 
vasijas se igualarán, es decir, decrecerá con el tiempo la diferencia 
de concentraciones: 


An = h — ny 
Determinemos, según qué ley se realiza este decrecimiento. De la 
ley de Fick se deduce que la corriente de difusión es 
= I- 
Para sencillez del raciocinio, supongamos que la concentración 
de la componente examinada es pequeña. Entonces se puede suponer 
que 
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y la ecuación (40.3) toma la forma: 


An 
TRE 


En el proceso de difusión, las moléculas de nuestra componente 
pasarán de la vasija J a la 17. En un intervalo de tiempo dt infinita- 
mente pequeño, el número de moléculas que difundieron en la vasija 
TI, evidentemente, será igual a: 


aN=D HS dt. (41.1) 


(recordemos, que por el valor absoluto la corriente de difusión, en 
el caso dado D = , es el número de moléculas que pasan en la unidad 
de tiempo a través de una superficie con área igual a la unidad). 
Debido a este paso de moléculas, su densidad en la vasija 7 dismi- 


nuirá en una determinada magnitud dn', y en la vasija TI aumentará 
en la magnitud dn”. Es evidente, que 


dn' = E 


n_ aN 
A ` dn a E 


2 


Por eso, las concentraciones de moléculas en las vasijas I y II serán 
otras, al pasar el tiempo dt: 


, dN n" 
n 15m +i =M4— 57, =m+dn = nat = = . 
1 
Por consiguiente, después de un tiempo. ‘dt, la diferencia de concen- 
traciones se hará igual a 
An' =n—n — =m- — (+ 7) aN. 
Poniendo aquí el valor dN de Sá 1), y nı — nz = An, obtenemos: 


An'=An—D Y” ty ¿) sat. 


De aquí se deduce que el cambio de la diferencia de concentraciones, 
durante el tiempo dt, es igual a 


d (An) = An’ — An = — DÁn ia.d ar. 


ViVa 


La magnitud =V, se ia volumen reducido (para 
Vit V2 ; : 


V, = V, = V, el volumen reducido será Vo==7). Por consi- 
guiente, i 


d(An)= —DAn y- F dt, 
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___.0 bien, 


26: —D Ed. (44.2) 


Después de la integración de (41.2) tenemos: 
ln An= —D 57 i+104, (41.3) 


donde A es la constante de integración. De donde: 
An=A exp ( Dz t). (41.4) 


La constante A se puede hallar fácilmente, si es conocida la dife- 
rencia inicial de concentraciones Ano, es decir, la diferencia de con- 
centraciones en el momento de tiempo ¿ = 0. En efecto, poniendo 
en (41.4) t = 0 y An = Ane, obtenemos: 


A = Ano, 
- entonces, 
An= Any exp ( —D y7!) . (44.5) 


Esta igualdad da contestación.a la pregunta planteada sobre la 
ley del decrecimiento de la diferencia de concentraciones con el 
tiempo. Vemos que la diferencia de concentraciones decrece con el 
tiempo según la ley exponencial y tanto más rápidamente, cuanto 
mayor sea el valor de la magnitud 

5 E 
D Vai , 
que, para el experimento dado, es una magnitud constante. Observe- 
mos que la magnitud inversa a esta constante 


OZ 

=D s” 
tiene las dimensiones del tiempo. Su sentido físico se comprende, 
fácilmente, de la ecuación (41.5) de la cual se deduce que para t= t 
la diferencia de concentraciones An se hace igual a Anpg/e, es decir, 
disminuye e veces en comparación con la inicial. De tal forma, el 
sentido!de laíconstante t consiste en que ella es igual al intervalo 
de tiempo, necesario para que la concentración de la componente 
que se difunde, disminuya e veces. La magnitud t corrientemente 
se llama constante de tiempo del proceso. 

La ecuación (41.5) se puede ahora escribir en la forma: 


t 
An = Anger 
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En Física, frecuentemente, nos encontramos con tal género de ecua- 
ciones que continen en una u otra forma la constante de tiempo, cuan- 
do se examina un proceso de igualación de determinados parámetros 
del sistema, dejado a su albedrío. En este sentido, se puede conside- 
rar a cualquier proceso semejante como una difusión particular. Está 
claro, que mientras menor sea la constante de tiempo, tanto más rápi- 
do se realiza el proceso de igualación. 

La difusión en los gases para la presión atmosférica, hablando 
en general, es un proceso lento. Para obtener una representación 
cuantitativa sobre la lentitud con que pasa la igualación de concen- 
traciones, realicemos un cálculo numérico del experimento esque- 
mático examinado por nosotros. . 

Supongamos que las vasijas, representadas en la fig. 50 tienen 
volúmenes iguales a V, = V, =11=10* m? y supongamos que 
la vasija 7 está llena con mezcla de nitrógeno y oxígeno, y en la 
vasija IJ se halla nitrógeno puro. Si la longitud del tubo de unión 
es l = 10 cm y la superficie de su sección S = 1 cm? = 10-* m2, 
entonces, tomando de la tabla 7 (pág. 175) el valor del coeficiente 
de difusión del oxígeno en el nitrógeno igual a 1,74-10-% m?/s (para 
la presión atmosférica) hallamos que la' constante de tiempo para: 
nuestro experimento, será igual a 


_4 Y 4 108.401 _ sn 
ir a 7 TO øm =1,6-10 s= 4,4 horas. 


Esto significa, que la diferencia de concentraciones, aproximada- 
mente después de 5 horas, disminuye casi en tres veces. 


§ 42. DIFUSION ESTACIONARIA. 
CALCULO DEL COEFICIENTE DE DIFUSION 


Como ya se recordó, la teoría cinética de los gases permite expli- 
car sencillamente el hecho de la lentitud del proceso de difusión, 
a pesar de los grandes valores de las velocidades en los movimientos 
térmicos de las moléculas. Esto está condicionado con que, las molé- 
culas de gas, para caer de un punto a otro, a consecuencia de los 
choques están obligadas a seguir un camino largo en zigzag, muchas 
veces mayor que la distancia en la línea recta entre estos dos puntos. 

Además de esta explicación cualitativa, la teoría cinética permite 
también valorar cuantitativamente a la magnitud del coeficiente de 
difusión y expresarlo a través de las magnitudes moleculares, de la 
longitud del recorrido libre de las moléculas y de la velocidad de sus 
movimientos térmicos. 

Examinemos la superficie S en la vasija con una mezcla gaseosa, 
perpendicular al eje X (fig. 51) a lo largo del cual se conserva cons- 
tante la diferencia de concentraciones An = n, — n, (se trata, por 
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consiguiente, del proceso estacionario) (fig. 51). Tomemos, para 
concretar, que ni > na Debido a los movimientos térmicos, las 
moléculas de la componente que nos interesa pasarán a tráves de la 
superficie S, tantó de la izquierda 
a la derecha, como de la. derecha 
a la izquierda. En vista de la dife- 
rencia de concentraciones existente 
por ambos lados de la superficie se 
origina una determinada corrien- 
te de difusión a lo largo del. eje 
X, evidentemente, igual a la dife- 
rencia entre el número N, de molé- 
culas que atraviesan 1.cm? de la 
superficie S en 4 s (perpendicu- 
larmente a su plano), en dirección 
de los valores positivos de X (a la derecha), y el número N, de molé- 
culas que atraviesan esta misma sección durante el mismo tiempo 
en dirección contraria (a la izquierda) ; 


N =N, — Na 


¿Cómo determinar el número de moléculas que atraviesan 1 cm? 
de superficie? Si todas las moléculas se moviesen con una misma velo- 
cidad v, dirigida según el eje X, entonces, el número de moléculas, 
que atraviesan en 1 s la superficie de 1 cm?, sería igual a nv, donde n 
es el número de moléculas en la unidad de volumen. 

En realidad, existe la distribución de moléculas según sus velo- 
cidades, pero, para la apreciación a grosso modo, admitimos que 
todas las moléculas ‘tienen una misma velocidad, igual a la velocidad 
media v. Tomemos también que la velocidad térmica de las molécu- 
las está distribuida uniformemente por tres direcciones perpendicu- 
lares entre sí. Entonces, de todas las moléculas de una unidad de 
volumen 1/3 se mueve a lo largo del eje X, y de ellas la mitad se 
mueve enla dirección positiva de X, es decir, en dirección a la super- 
ficie, mientras que la otra mitad se mueva en dirección contraria 
a ella. 

Por consiguiente, el número N, de moléculas que atraviesan 
1 cm? de la superficie S en í s de izquierda a derecha y el número N, 
de moléculas que atraviesan la misma superficie en dirección con- 
traria, se expresan por las relaciones 


N=3W0, Na=En% 


FIG. 51 


Aquí n' y n” son las concentraciones de moléculas de uno y otro 
lado de la superficie. En relación a los valores de las magnitudes 
n' y. n”, es necesario señalar que ellos varían a lo largo del eje X 
a consecuencia de los choques de las moléculas entre sí. Por eso, a la 


m_a Mli- 
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superficie elegida por nosotros, se acercan las moléculas teniendo 
aquellos valores de concentraciones n' y n”, que se crearon después del 
último choque ante la superficie. Es decir, tendremos que considerar, 
que n' y n” son los números de moléculas en la unidad de volumen 
que estaban a la distancia À (longitud media del recorrido libre) de 
la superficie, a ambos lados de ella. 

Por consiguiente, la corriente de difusión N. se determina por la 
expresión l 


N =N, — N= 4 (n —n’)v. 


e. . 
donde n' — n” es la diferencia de concentraciones entre los puntos 
separados uno del otro por la distancia 24. No es difícil determinar 
esta diferencia, si es conocido el valor del gradiente de concentración 


dn 

T (supondremos que n varía sólo según el eje X, es decir, en 
lugar de = se puede escribir E) . Ya que = es la diferencia 
de concentraciones, correspondiente a la unidad de longitud, enton- 
ces, a la distancia 2A será igual a: 


n—n = a Le =. 


Esta fórmula es justa si A es lo suficientemente pequeña. 
De tal modo, para la corriente de difusión obtenemos la expresión 


A 7 dn 
A 
o, multiplicando ambas partes de esta rieuatoag por la masa m de la 
molécula, tenemos que : . 
M=-FW2, 


Comparándola con la TA (40.2) y (40.3). de la ley de Fick 
N=-DÉZ, M=-D2. 


hallamos la expresión que nos interesa, para el coeficiente de difu- 
sión 


D=215. | (42.4) 
De esta expresión se ve, que el coeficiente de difusión es inversa- 
mente proporcional a la presión del gas (porque: 2 ~ +) y directa- 


mente proporcional a la raíz cuadrada de la temperatura (v ~ Y T). 
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Al deducir la fórmula (42.1) no se tomó en cuenta la difusión 
de la segunda componente que, evidentemente, también se realiza. 
Y ella no puede dejar de influir en la difusión de la componente exa- 
minada de la mezcla. 

Así, por ejemplo, en la mezcla de hidrógeno y anhídrido carbónico, 
el hidrógeno debe difundir mucho más rápido que el anhídrido 
carbónico, porque, para la temperatura dada, la velocidad media 
de los movimientos térmicos de las moléculas del hidrógeno es 
5 veces mayor y, además, la longitud del recorrido libre de las molé- 
culas de hidrógeno; también es mayor. Pero esto significa que el 
volumen de hidrógeno, transportado en una dirección, es mayor 
que el volumen de anhídrido carbónico transportado en dirección 
contraria. En tal caso, en el gas se origina, inevitablemente, una 
diferencia de presiones y, por lo tanto, una corriente de gas en sw 
conjunto. Entre tanto, nosotros definimos a la difusión como un 
proceso, durante el cual la presión de la mezcla gaseosa en todos los 
los puntos es constante y el gas en su conjunto está en reposo. En 
realidad, en el proceso de difusión mutua de dos gases diferentes, 
uno en otro, la superación de la corriente de difusión de uno de ellos 
sobre la corriente del otro se equilibra por la corriente de todo el 
gas en dirección a aquella zona, en donde al principio se encontraban 
las moléculas que difunden rápidamente. 

Esta circunstancia, sin embargo, nosotros no la tomábamos en 
consideración al deducir la fórmula (42.1) para el coeficiente de 
difusión y esta fórmula es justa, en esencia, sólo para la difusión 
de las moléculas de un gas en ún medio del mismo gas. Tal proceso 
se llama autodifusión y la fórmuia (42.1) expresa, por consiguiente, 
el coeficiente de autodifusión. | 

Tal fenómeno lo encontramos cuando se tiene una mezcla de 
gases, compuesta de dos distintos isótopos de una misma substancia, 
que sólo se diferencian muy poco uno del otro por su masa, pero 
que no se diferencian. en ningunas otras propiedades. Si uno de los 
isótopos es radioactivo, entonces se puede fácilmente observar tal 
autodifusión, ya que se puede observar la penetración de cada partí-- 
cula por su irradiación.: 
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Se puede, sin embargo, corregir la expresión (42.1) para que 
también sea justa para la mezcla de dos gases distintos. Pero para 
esto es necesario tener en cuenta la existencia de la corriente gaseosa 
compensadora. Consideraremos, que la ecuación (42.1) se refiere a 
una de las componentes de la mezcla y. caracteriza la corriente pura 
de difusión de esta componente i 


M;=—5 5 0M e o (43.1) 


A A a IMsssasassIstMsI i i 


A aMsssasassIutlMIS S 
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Los índices Z indican que la ecuación se refiere a la primera com- 
ponente, y la tilde de M; significa que M; es la masa transportada 
por medio de difusión. Deberemos escribir una ecuación completa- 
mente igual también para la segunda componente: 


M; = -iDa Es Pa (43.2) 


Aquí Cin y pa, son los gradientes de densidad de la primera 


y EDS componente a lo largo del eje X. Cuando la presión es 
igual en todo el volumen, se deberá cumplir la condición 


doy _ _ dez 
de — dz 


Para que la presión del gas quede igual en todo el volumen, el 
gas en su conjunto debe ponerse en movimiento y la velocidad u 
de este movimiento deberá ser tal, que la corriente de gas pu (p es 
la densidad de la mezcla) equilibre la corriente de difusión sobrante 
de la componente ligera, es decir, deberá cumplirse la igualdad 


Poniendo aquí en lugar de. M; y M; sus valores de (43.1) y (43.2), 
obtenemos: 


1 Pp is 
-pu= pida y da Ge 
; d d 
o bien, ya que T $e, entonces, 


4 — —, y dp, 
De donde 


4 / Vad VAi Y dps 
u=— (222) de, (43.3) 


Si se mueve todo el gas, entonces las masas de la primera y segunda 
componente, que en realidad atraviesan la superficie, no son iguales 
a M, y M;, ya que una y otra componente se transportan debido 
no sólo a la difusión, sino debido al movimiento del gas en su 
conjunto. 

La masa de la primera componente, que atraviesa la unidad de 
superficie, por eso es igual no a M;, sino a M; + p,u. Pongamos aquí 
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en lugar de M; y u sus valores de (43.1) y (43.3). Entonces, 
f di 

M,= (—5 MD -5E + EE MD v) E 


—_í[/P-M,;; , Pa 7 Y de, 
M,= z( p A HEE Aawa) T 


Ya que p— p; = Pz, entonces, 
| M,= 7 (%: Mo + E Maa) $ de | 
Para la segunda componente obtenemos, del mismo modo 
Mi=—3 (210 + eL PE hapa) Pe, 


Comparando estas dos las con la ecuación de difusión 
(40.2) vemos que las expresiones, situadas ante el gradiente de 
densidad (estas expresiones son iguales en ambas igualdades), repre- 
sentan el coeficiente de difusión. Pero ahora, no es el coeficiente 
de autodifusión, sino el coeficiente de difusión D,, de un gas en 
otro (difusión cid 


Di, = 3 5 (2 2D, + e Aapa) . (43.4) 


Las relaciones p,/p y p/p, entre las densidades parciales de las 
componentes y la densidad de la mezcla, se llaman concentraciones 
relativas de las componentes. 

Se ve, fácilmente, que si la concentración de una de las compo- 


nentes es pequeña, entonces la fórmula (43.4) se transforma en la 


fórmula (42.1). Si, por ejemplo, la concentración p,/p es pequeña, 

entonces, en la igualdad (43.4) se puede despreciar el segundo tér- 

mino y la concentración p/p es próxima a la unidad. Entonces: 
Da=4 Mv =D. 

La expresión (42.1) obtenida por nosotros anteriormente, resulta 
ser. justa, de tal modo, no sólo para la autodifusión, sino también 
para la mezcla de gases distintos, si una de las componentes se 
considera como pequeña impureza. 

Utilizando la expresión (42.1) se puede valorar el orden de la 
magnitud del coeficiente de difusión (autodifusión) de los gases 
ideales. 

Así, por ejemplo, para el oxígeno a la presión atmosférica 


2108 m, Da5-102 m/s; ` 


A ———Á 
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por consiguiente, en estas condiciones el coeficiente de difusión es 
D=31 aL -5-102.4072 3 1,6-10 m?/s. 

Los valores del coeficiente de difusión r mutua para algunos gases 


están expuestos en la tabla 7. 


Tabla 7 


Coeficientes de difusión mutua para algunos gases 
A A 


Gases | Da; Re | Gases D1240 d 

—0, 8,79 CO, —Hpy: 5,38 
0,—N, 1,74 CO,—CO 1,36 
CO—H, 6,42 H,0— C0, 0,98 
CO—0, 1,83 H,—Dp 1,20 


1) D2 es el deuterio molecular E del hidrógeno, cuyo peso 
molecular es dos veces mayor ique el del idrógeno corriente). 


Medición del coeficiente de difusión. Uno de los métodos más 
sencillos para medir el coeficiente de difusión fue propuesto por 
Loschmidt (el año 1870). El aparato, utilizado por él, se compone - 
de dos tubos colocados uno sobre el otro y unidos por un grifo. En 
el experimento del mismo Loschmidt, los tubos tenían una longitud 
cerca de 500 cm y un diámetro de 2,6 cm. 

Cuando el grifo está cerrado, los tubos se*llenan con los gases 
a investigar. Para que no se acelere la mezcla durante la difusión 
debido a la fuerza de gravedad, se introduce el gas más pesado en el 
tubo inferior, y el más ligero, en el superior. 

Si abrimos ahora el grifo, comienza la penetración de un gas en el 
otro, por medio de la difusión. Después de un tiempo determinado, 
de nuevo se cierra el grifo y se realiza el análisis de la mezcla obtenida 
(es suficiente analizar, naturalmente, el contenido de un solo tubo). 
De los datos del análisis, del tiempo del exprimento y de: las medidas 
geométricas del aparato se puede calcular el coeficiente de difusión 
de un gas en el otro. 

El experimento realizado en un aparato semejante con hidrógeno 
y anhídrido carbónico, mostró, por ejemplo, que:en treinta minutos, 
durante los cuales estaba abierto el grifo, penetró en el tubo inferior 
sólo cerca de 33% de hidrógeno.¡ Es un testimonio demostrativo de 
la lentitud del proceso de difusion a presión normal! . 
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Los experimentos realizados en la instalación descrita, también 
muestran que el coeficiente de difusión depende débilmente de la 
concentración de los componentes en la mezcla. Esto indica, que la 
ecuación (43.4), de la cual se deduce que el coeficiente de difusión 
debe depender fuertemente de la concentración, no es completa- 
mente exacta. 


$ 44. DIFUSION TERMICA À 

El fenómeno de difusión que acabamos de describir, se origina 
cuando en el gas existe une diferencia (gradiente) de concentraciones 
de cualquiera de las componentes. El proceso de difusión conduce, 
en este caso, a la desaparición del gradiente y transforma la mezcla 
gaseosa heterogénea en homogénea. 

Junto a tal difusión de «concentración» también existe otro género 
de difusión, llamada difusión térmica (termodifusión) que conduce 
a un resultado contrario a la separación parcial de la mezcla gaseosa 
homogénea y a su transformación en mezcla heterogénea. Este fenó- 
meno fue predicho teóricamente en el año 1911 y observado experi- 


. mentalmente en el año 1917. El fenómeno de termodifusión consiste 


en que la diferencia de temperaturas en la mezcla gaseosa homogénea 
conduce al origen de diferencia de concentraciones de las componentes 
de la mezcla, en dirección al decrecimiento de la temperatura. 
Supongamos una vasija con paredes llanas (fig. 52, a) rellena 
con la mezcla gaseosa Bomögsnadc Si mantenemos en las paredes 


40 


b) 


FIG; 52 


superior e inferior las temperatures T, y Ta, siendo T,>T,, enton- 
ces el fenómeno de difusión conduce en la mayoría de los casos a que 
en la pared superior más caliente se encuentra un exceso de moléculas 
ligeras, y en la pared fría, un exceso de moléculas pesadas. Para algu- 
nas mezclas se observa la termodifusión en dirección contraria. 

En la (fig. 52, b) está representada la concentración de una de 
las componentes según la altura. Con línea punteada está indicado 
el valor de la concentración cuando no hay diferencia de temperatu- 
ras. La termodifusión originó la separación parcial de la mezcla en 
componentes. 


a > 
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La diferencia de concentraciones originada tiende a igualarse 
a causa de la corriente de difusión de concentración que, evidente- 
mente, está dirigida contra la corriente de termodifusión. Como resul- 
tado de la acción conjunta de estos dos procesos, se establece un 
gradiente de concentración en equilibrio de las componentes de la 
mezcla. ; l 

Al fenómeno de termodifusión no se puede explicar con la repre- 
sentación sencilla cinético-molecular, que con tanto éxito utiliza- 
mos para explicar la difusión corriente, (por eso, la termodifusión 
fue descubierta, tan tarde). Fue aclarado que en este fenómeno 
juegan un papel esencial las fuerzas de repulsión entre las moléculas 
de las componentes durante sus choques, que pueden considerarse, 
aproximadamente, decrecientes según la ley 1/r”, donde r es la distan- 
cia entre las moléculas. 

Resulta que si el exponente de la potencia n > 5, la termodifu- 
sión se realiza en la dirección indicada anteriormente. Si n< 5, el 
signo de la diferencia de concentraciones de termodifusión cambia 
por el contrario, y por último, para n= 5, en general, la termodi- 
fusión es imposible. 

Se puede calcular el cambio de las concentraciones de las com- 
ponentes de la mezcla, que se establecen a consecuencia de la termodi- 
fusión, teniendo en cuenta la difusión contraria. 

Supongamos que las concentraciones de las componentes de la 
mezcla de dos gases son iguales a c y 1 — c. Se llama concentración 
de la componente dada a la relación entre el número de moléculas 
de esta componente y el número total de moléculas en la mezcla. 


Supongamos que el gradiente de temperatura Z está dirigido a lo 


largo del eje X. Entonces, como muestra la teoría, el gradiente que 
se establece a lo largo del eje X es 


Ps E E (44.1) 


Aquí Dj, es el coeficiente de difusión mutua de las componentes, 
y Dr se llama coeficiente de termodifusión cuyas dimensiones, eviden- 
temente, son las mismas que para D,a (es decir, m?/s). Pero, a dife- 
rencia del coeficiente de difusión D,,, que no depende prácticamente 
de la concentración, Dyr resulta ser proporcional al producto de las 
concentraciones de ambas componentes: 


Dr _ 
Da ac (1 —c), 


donde œ es la llamada constante de termodifusión. Precisamente esta 
constante œ depende de las propiedades de la mezcla que se separa, 
en particular, del exponente n, recordado anteriormente, en la expre- 
sión 1/r”, que es la ley del decrecimiento de la fuerza de repulsión 
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entre las moléculas. Además de esto, la constante œ depende de la 
diferencia relativa de las masas m, y m, de las moléculas de la mezcla. 
La expresión aproximada de «a tiene la forma: 

mam n—5 __ Am n—5 


po mam, n—1  2m n—1' 


donde m es el valor medio de las masas de las moléculas. De aquí está 
claro, que el coeficiente de termodifusión cambia su signo para 
n = 5. Para la mayoría de los gases n > 5. La ecuación (44.1) se 
puede ahora escribir en la forma: 


de de 


— d — 
q =ac(1—c) 7107 (0) ra- iar. 
Después e la integración tenemos: 
= AT, 
1 


La constante arbitraria A se excluye, si tenemos en cuenta que 

c = cĉ para T = T, yc = c, para T = T,; entonces 
Co. ch (TT, ya 
> (+) , (44.2) 

La ecuación (44.2) permite calcular el cambio de las concentra- 
ciones relativas de las componentes, originado por la termodifusión, 
determinar la constante œ y, con ello, determinar el carácter de las 
fuerzas de interacción entre las moléculas (véase el cap. V). 

El fenómeno de termodifusión tiene también un gran valor 
práctico; éste se utiliza para la separación de los isótopos. 

Las masas de los isótopos se diferencian poco una de otra (a excep- 


ción del hidrógeno y el helio). Esto significa, que Sm, ZA y, por 


consiguiente, œ { 1. En este caso, la ecuación (ad 2) puede ser 
simplificada 


Hp E = exp (010) 2140107, 44.3) 


PT 1— c 


La expresión, situada en la parte izquierda de la ecuación (44.3), 


ĉi Ca 
i=a a % 

es la característica del grado de división de las componentes y se llama 
coeficiente de separación, que para valores pequeños de a, es decir, 
para los isótopos, es cercano a la unidad (para q = 1, en general, 
no hay división). Por eso, frecuentemente, el coeficiente de seperación 
se caracteriza por la magnitud q — 1 = e, que se llama coeficiente de 
enriquecimiento. Evidentemente, que 


-la diferencia de temperaturas, que 
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Por ejemplo, para los isótopos de neón con los. pesos atómicos My = 
= 20 y m = 22 para T, = 900°C y T, = 300° C, e æ 0,03. Esto 
significa, que la concentración inicial se cambia como resultado de 
la termodifusión en un 3% en total. l ¢ 

Esta circunstancia incitó a la búsqueda de métodos para reforzar 
el grado de enriquecimiento, originado por la termodifusión. Tal 
método fue hallado y consiste en que ` 


asegura la termodifusión, fue emplea- 
da para crear una cprriente convectiva 
de la mezcla gaseosa. Como resultado 
de tal convección, la parte calentáda 
del gas se mueve en relación a la par- ` > 
te fría, formando una «contracorriente». 
Para esto es necesario dirigir el gra- 
diente de temperatura horizontalmen- 
te, para que la fuerza de la grave- 
dad pueda ser utilizada para crear la 
convección vertical. Este principio 
fue realizado en la «columna de sepa-.. 
ración» representada esquemáticamente : 
en la fig. 53, a. Por el eje vertical 
del tubo R enfriado con agua Co--. 
rriente, hay tensado un hilo metálico: 
D , que se calienta con corriente eléc- 
trica. La mezcla gaseosa a enriquecer 
se introduce a través del tubo L. Es 
evidente que la temperatura del gas 
junto al hilo será mayor que junto a 
las paredes del tubo, a consecuencia 
de lo cual se origina una termodifu- 


- Pared fri 


SS 


sión, A Alambre 
Examinemos cómo se realiza, en > penado 

este caso, el aumento del grado de 4 

separación. La termodifusión conduce a) b) 

a que el gas en la proximidad del O. 


hilo calentado esté enriquecido con 

la componente ligera, y en la pro- 

ximidad de las paredes frías, con la jendi: Además, el gas 
junto al hilo calentado se dilata, disminuye su densidad y ascien- 
de, y el gas frío, junto a las paredes del tubo desciende hacia abajo. 
Se origina una corriente de circulación del gas dirigida como indican 
las flechas en la fig. 53, b. Con esto, es evidente, que la circulación 
eleva hacia arriba más moléculas ligeras que las que empuja hacia 
abajo en las paredes frías, a pesar de que las corrientes resultantes 
del gas hacia arriba y hacia abajo son completamente iguales. A con- 
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secuencia de esto, en la parte superior se acumula un exceso de la 
componente ligera y en la parte inferior un exceso de la componente 
pesada. 

La termodifusión «conduce» las moléculas ligeras hacia el hilo ca- 
lentado y la convección se las «lleva» hacia arriba. Como resultado, 
se forma un gradiente vertical de concentración. La separación, en 
este caso, es mucho mayor que durante la separación por termodifu- 
sión pura. 

Con tal método, fue separada toda una serie de isótopos. El 
método de separación por termodifusión no obtuvo una utilización 
industrial amplia, a pesar de su sencillez. Esto se explica por el 
gran gasto de energía térmica que acompaña al proceso de termodi- 
fusión. 

Existe todavía otra forma de difusión, que lleva el nombre de 
difusión. bárica (barodifusión). Esta se origina en la mezcla gaseosa 
bajo la acción de la diferencia de presiones. La difusión bárica tam- 
bién conduce a la separación de las mezclas gaseosas. Sin embargo, 
este método no halló de por sí una aplicación práctica. 


$ 45. CONDUCTIBILIDAD CALORIFICA DE LOS GASES 

Si el gas no está calentado uniformemente, es decir, la temperatu- 
ra en una de sus partes es mayor o menor que en otra, entonces se 
observa una igualación de la temperatura: la parte más caliente se 
enfría, mientras que la más fría se calienta. 

Es evidente, que esto está ligado con la corriente de calor de la par- 
te más caliente del gas a la más fría. Este fenómeno de generación 
de una corriente de calor en el gas (o en cualquier otra substancia) 
se llama conductibilidad calorífica. En cualquier cuerpo, en particular 
en el gas, dejado a su albedrío, la conductibilidad calorífica conduce 
a la igualación de la temperatura y este proceso, naturalmente, no 
es estacionario. Pero, frecuentemente, encontramos los casos, cuan- 
do la diferencia de temperaturas se mantiene constante artificial- 
mente, 

Por ejemplo, el gas de la lámpara eléctrica dé incandescencia que 
se encuentra directamente cerca del hilo incandescente, tiene una 
alta temperutara (igual a la temperatura del mismo hilo), mientras 
que el gas, que toca las paredes del balón de vidrio de la lámpara, 
posee una temperatura mucho más baja. Pasado un cierto tiempo 
después de conectar la lámpara, se establece una diferencia de tem- 
peraturas constante entre el hilo y las paredes. Esta constancia se 
asegura, por un lado, con la energía eléctrica comunicada al hilo 
por la línea eléctrica, y por otro lado, con la entrega de calor desde 
las paredes de la lámpara al aire que le rodea. En estas condiciones 
en el gas, que se encuentra en la lámpara, se establece una corriente 
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de calor estacionaria, es decir, invariable con el tiempo. La dife- 
rencia de temperaturas estacionaria establecida depende de la con- 
ductibilidad calorífica del gas (para la lámpara de incandescencia 
es necesario tener en cuenta que, además de la extracción de calor 
a través del gas, en el caso concreto dado la extracción de calor se 
realiza, fundamentalmente, como resultado de la irradiación). En 
el caso expuesto de la lámpara, el cálculo de la corriente de calor 
representa en sí una gran dificultad ligada a la forma compleja del 
hilo y de la vasija, a causa de 

lo cual la distribución de la tem- T Dirección Tz 
peratura en el gas también resulta : del flujo 
ser muy compleja. 

Para hallar las leyes cuan- 
titativas que caracterizan al pro- 
ceso de la conductibilidad calo- 
rífica examinemos una tarea más 
sencilla, análoga por su carácter 
a la que se examinó al estudiar 
la difusión. FIG. 54 

Supongamos que a lo largo de 
una dirección cualquiera en el 
gas, por ejemplo, a lo largo del eje X, la temperatura cambia de 
punto en punto, es decir, es una función de x, mientras que en el 
plano perpendicular a este eje, la temperatura en todos sus lugares 
es constante (fig. 54). 

El cambio de temperatura a lo largo del eje X se caracteriza 
por el gradiente de temperatura 07/0x (si la temperatura como 
suponemos, cambia sólo a lo largo de X, entonces en lugar de 07/9x 
se puede escribir d7/dx). Como siempre, el sentido del gradiente 
de temper: tura consiste en que es igual al cambio de temperatura’ 
de un punto a otro, referido a la unidad de distancia entre ellos. 
La existencia del gradiente de temperatura es la condición necesaria 
para la generación de la conductibilidad calorífica, ya que la pre- 
sencia del gradiente de concentracion es necesaria para, que tenga lu- 


X1 


.gar el proceso de difusión. 


La dirección de la corriente de calor coincide con la dirección 
del decrecimiento de la temperatura. Si al crecimiento de 
z (dx > 0) le corresponde el decrecimiento de la temperatura (dT < 0), 
entonces, el calor fluye en dirección de los valores crecientes de z: 
la corriente de calor está dirigida de tal modo, que hace disminuir al 
gradiente de temperatura que la provocó. La experiencia muestra 
que la corriente Q de calor es proporcional al gradiente de tempera- 
tura (ley de Fourier) 


A (45.1) 
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De nuevo consideraremos como corriente de calor a la cantidad 
de calor que pasa a través de la unidad de superficie en la unidad de 
tiempo. 

El coeficiente x de la igualdad (45.1) lleva el nombre de coefi- 
ciente de conductibilidad calorífica. Como se ve de (45.1), él es igual 
a la corriente de calor para un gradiente de temperatura igual a la 
unidad (1 K/cm). Se ve-fácilmente, que el coeficiente de conductibi- 
lidad calorífica en el sistema SI se expresa en unidades J/m-s-K, 
y en el sistema CGS, en erg/cm-s-K. En la técnica, corrientemente, 
se expresa en kJ/m-h-K. 

En condiciones estacionarias, la cantidad Q de calor que pasa 
a través del gas en la unidad de tiempo, evidentemente, será igual 
a la potencia de la fuente de energía, a cuenta de la cual se mantiene 
el gradiente de temperatura dado. Esta potencia (corrientemente 
eléctrica) es la que debe medirse durante la determinación experimen- 
tal del coeficiente de conductibilidad calorífica (véase más adelante). 

En los casos cuando el gas en el cual existe gradiente de tempe- 


ratura se deja a su albedrío, es decir, desde el exterior no se le comu-' 


nica energía, la conductibilidad calorífica conduce a la igualación 
de la temperatura. Al principio examinaremos precisamente esta 
conductiblidad calorífica no estacionaria. Como veremos, la ley de 
igualación de la temperatura nos recuerda mucho el proceso de 
igualación de la concentración por medio de la difusión. 
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Examinemos de nuevo las dos vasijas J7 y II (véase la fig. 50), 
cuyos volúmenes son correspondientemente iguales a V, y V,, pero 
ahora están rellenas con un gas homogéneo en su composición para 
una misma presión en ambas vasijas. Ambas vasijas están unidas 
por un tubo de longitud /.con una sección de superficie transversal S. 
Supongamos que, en cierto momento, las temperaturas del gas en 
nuestras vasijas son iguales a T, y T, y además para concretizar que 
T, > Ta 

Si dejamos el gas a su albedrío, entonces, a consecuencia de la 
conductibilidad calorífica, la temperatura del gas en ambas vasijas 
se igualará, es decir, la diferencia de temperaturas 


AT=T,—T, 


disminuirá en el transcurso del tiempo. A este proceso se le podría 
llamar «difusión de la temperatura». Aquí, entre tanto, también 
tiene lugar la difusión en el sentido corriente de la palabra. Si la 
temperatura del gas en una de las vasijas es mayor que en la otra, 
esto significa, que en la vasija donde la temperatura es mayor hay 
más moléculas «rápidas» que en la otra, ya que la temperatura se 
determina por la energía cinética media de las moléculas, que es 
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tanto mayor, cuanto mayor sea el número de moléculas con grandes 
velocidades. En el -proceso de conductibilidad calorífica ocurre, 
naturalmente, una difusión de estas partículas más rápidas y ella 
juega un papel importante en el mecanismo de conductibilidad calo- 
rífica. 

Hallemos ahora la ley de decrecimiento de la. diferencia de tem- 
peraturas con el tiempo. De acuerdo a (45.1) la corriente de calor 
a través del tubo se determina por la ecuación 


dT 
ira 


Para sencillez del "razonamiento, supongamos que a lo largo del tubo 
de unión la temperatura varía uniformemente, de modo que a cual- 
quier unidad de longitud le corresponde una misma diferencia de 
temperaturas. Entonces, no hay nécesidad de utilizar las magnitude 
infinitamente pequeñas y se puede escribir que i 
dT AT AT. 
a O 
Durante un intervalo de tiempo infinitamente pequeño dt, de la 
vasija I a la vasija JI pasa una cantidad de calor, a través del tubo, 
igual a ; 


dQ=—x PS dt. E E (46.1) 


A causa de esto, la temperatura del gas en la vasija Z disminuye 
en una determinada magnitud d7,, y en la vasija II, se eleva en 
la magnitud dT. En cuánto se eleva precisamente la temperatura 
en la vasija JI y disminuye en la vasija 7, depende de la capacidad 
calorífica C del gas, que es igual al producto del calor específico 
del gas cy por su masa m. De las relaciones, que ya conocemos, entre 
la cantidad de calor y el cambio de temperatura, está claro que 
ar, = 2, dT, =- 


cy ' maty ” 


donde m, y Mm, son las masas de gas en las vasijas Z y II, correspon- 
dientemente; dT, y dT, son los valores absolutos de los cambios de 
temperaturas. Si la densidad del gas en las vasijas es igual a p, 
entonces: 

m, =pV,, m,=pV,, 
y, por consiguiente, ] 

di = HR _. gr 2 


pVjcy ” 2 PVzey ` 


La disminución de la temperatura en la vasija Z en dT, y el 
aumento en dT, de la temperatura en la vasija JI, conduce a la 
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disminución de la diferencia de temperaturas entre ellas en la mag- 
nitud 


d 1 1 d VIV 
conser ll 


Poniendo aquí el valor de dQ de (46,1), obtenemos: 


Amy o R A Yita dt, 


lpey HAAN 
Designemos, como anteriormente, el volumen reducido ri 
K 1 
por Vo Entonces 
xSAT dAT _ AS 
da (AT) = TA =—— dt, o bien + Dro E 
Integrando esta ecuación, obtenemos: 
lInAT= — T > t+1n4, (46.2) 


donde A es la constante de integración. Esta puede ser fácilmente 

determinada de las consideraciones de que la diferencia de tem- 

peraturas en el momento inicial, es decir, para t = 0 es igual a (A7)o- 

Poniendo en (46.2) t=0 y AT = (AD. obtenemos, que A = 
= (AT)o, y, por consiguiente: 


xS 
AT=(AT) exp ( — y7 +) (46.3) 

La ecuación (46.3) expresa la ley que nos interesa de igualación 
de la temperatura con el tiempo, por medio de la conductibilidad 
calorífica. Esta ley es completamente análoga a la ley de igualación 
de las concentraciones por medio de la difusión (41.5). En ambos 


casos, la igualación se realiza según la ley exponencial. 
Si comparamos (46:3) con (41.5) - 


=p +) 


o 
entonces se ve que los factores exponenciales en la parte derecha 
de ambas ecuaciones coinciden, si suponemos que 


An = (An) exp ( — 


A —— 
pey 


Esto significa, que la expresión x/pcy representa el coeficiente de 
«difusión de temperatura». La magnitud x/pcy que depende de las 
propiedades del gas, caracteriza la velocidad de igualación de la 
temperatura. Por eso, esta magnitud recibió el nombre de coeficiente 
de difusividad térmica del gas (o_de cualquier otro cuerpo). 
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El coeficiente S/Vy¿l es simplemente geométrico y sólo caracte- 
riza a los aparatos. 

No es difícil cerciorarse de que el coeficiente de conductibilidad 
de temperatura, del mismo modo que el coeficiente de difusión, se 
expresa en m?/s. Del mismo modo que cuando se examinó la difu- 
sión, introducimos la constante de tiempo de conductibilidad calorí- 
fica i 
— Pey Wo 
= 


T 


Este es el intervalo de tiempo, durante el cual la diferencia de tem- 
peraturas entre los dos volúmenes disminuye en e veces, como resul- 
tado de la conductibilidad calorífica del gas. 
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CALCULO DEL COEFICIENTE DE CONDUCTIBILIDAD 
CALORIÍFICA 


Como resultado del movimiento térmico de las moléculas gaseo- 
sas, las moléculas atraviesan cualquier sección del volumen ocupado 
por el gas. Consideremos, como lo hicimos anteriormente, una super- 
ficie S (fig. 55) perpendicular al 
eje X, a lo largo del cual se conser- 
va una diferencia de temperaturas 
constante (proceso estacionario). 
Tomemos la temperatura T, mayor 
que T,. l 

A través de la superficie S pasan 
las moléculas tanto de izquierda 
a derecha, como de derecha a iz- 
quierda, y sila presión del gas es una 
misma en todos los puntos, enton- 
ces el número de moléculas que FIG. 55 
atraviesan en 4 s la unidad de su- j 
perficie S de la derecha y de la iz- 
quierda, es evidentemente igual. Pero las moléculas, que se mueven 
desde la izquierda, llevan en sí más energía que las moléculas que: 
llegan a la superficie desde la derecha, porque aquéllas llegan de las: 
zonas con temperatura más elevada. Por eso, surge una corriente 
de calor (de izquierda a derecha), igual a la diferencia de energías, 
trasladadas por las moléculas de la izquierda y de la derecha. 

Se puede tomar como antes, que el número NV, de moléculas que: 
atraviesan 1 cm? de superficie en 1 s de izquierda a derecha, es igual 


Ls à A 
a g m. Exactamente igual, de la derecha a la izquierda, pasan N», 
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moléculas, donde N, = + nv. Aquí ves la velocidad media del movi- 


miento térmico de las moléculas y n es el número de moleculas en la 
unidad de volumen. Como acabamos de indicar, los números de 
moléculas N, y N, son iguales, pero llevan energías distintas. Ha- 
llemos ahora estas energías. 

Las moléculas que llegan a la superficie S de la izquierda, llegan 
a ella con aquella energía que poseían después del último choque ante 
la superficie. La longitud del recorrido libre es diferente para las 
distintas moléculas, pero para la valorización relativamente grosera 
“se puede tomar que todas las moléculas, que llegan a la superficie 5, 
sufren el último choque a una distancia de ella igual a la longitud 
media del recorrido libre A. De acuerdo con esto, se puede considerar 
«que las moléculas, llegadas a la superficie desde la izquierda, poseen 
una energía media U}, correspondiente a la temperatura T’ del punto 
situado a la izquierda de la superficie S a la distancia A. La cantidad 
de energía aportada en 1 s por estas moléculas sobre 1 cm? de super- 
ficie es igual a 


4 des 
Q= 5 U.. 


Análogamente a esto, la cantidad de energía aportada por las 
moléculas que llegan de la derecha es: 


4 — 
0=3 nvUa, 


donde U, es la energía de las moléculas, correspondiente a la tem- 
peratura 7” del punto situado a la derecha de la superficie a la distan- 
cia 4. Por consiguiente, la cantidad resultante de energía, que pasa 
a través de 1 cm? de superficie en 1 s, es igual a 


0=0Q1—Q2=>3 no (U,—U)), 


«donde U, y U, son los valores medios de la energía de una molécula, 
«correspondientes a las temperaturas T’ y T” de los puntos situados 
. uno del otro a la distancia 22. 

La energía media U de una molécula es proporcional a la tempe- 
ratura, y se puede expresar a través de la capacidad calorífica Cy 
del gas. 


En efecto, la energía media de la molécula es igual a + kT, donde i 


«es el número de grados de libertad. Por otra parte, el calor específico 
“molar del gas es Cy = yR =>3 HN o, donde N, es el número de Avo- 
adro. Por consiguiente: l 


=3kT= T 
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Por eso, la expresión de Q se puede escribir en la forma: 
0=E 0 Cv ss T’). 


La diferencia de temperaturas 7” — T” entre los puntos que se 
encuentran por ambos lados de la superficie a la distancia A de ella, 
no es difícil determinarla del valor del. gradiente de temperatura: 


T Ms A, 


ya que el gradiente de temperatura d7/dx es el cambio de tempera- 
tura en la unidad de longitud. El signo menos indica que el creci- 
miento z ideas al decrecimiento de 7. De aquí 


Comparando e 1) y (45.1) obtenemos e expresión del coeficiente 
de  conductibilidad calorífica 


= mE. | (47.2) 
Ne . 


Si tenemos en cuenta que Cy ii donde Cy es el calor espe- 
cífico, p es el peso molecular Y y = "Mn esla masa de una molécula, 
entonces la fórmula (47. A se acie escribir en la forma: 


x=- mnuMcy = $ pUhcy, ' (47.3) 
donde p es la densidad del gas, igual a mn (producto de la masa de 
la molécula por el número de moléculas en la unidad de volumen). 

Las expresiones (47.2) y (47.3) dan el valor aproximado del coefi- 
ciente de conductibilidad calorífica del gas ya que el factor numérico 
de estas fórmulas depende de las suposiciones hechas para el cálculo 
y sólo es aproximadamente igual a 1/3. El cálculo exacto de este 
factor representa una gran dificultad. 

Dependencia entre el coeficiente de: conductibilidad calorífica 

la presión y temperatura. Las fórmulas que acabamos de obtener 

(47. 2) y (47.3), permiten juzgar sobre cómo. debe depender el coefi- 
ciente de conductibilidad calorífica de la presión y temperatura del 
gas. : : i 
De las magnitudes que figuran en (47.2) y (47.3), sólo el número n 
de moléculas en la unidad de volumen y la longitud 4 del recorrido 
libre dependen de la presión. Pero la primera de estas magnitudes es 
proporcional y la segunda inversamente proporcional a la presión 
del gas. Esto conduce a la conclusión importante, de que el coefi- 
ciente de conductibilidad calorífica de los gaga no depende de la 
presión. 
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Esta conclusión, paradójica a primera vista, se encuentra, sin 
embargo, en una concordancia excelente con los datos experimenta- 
les, que muestran que cuando la presión del gas cambia en amplios. 
límites, el coeficiente de conductibilidad calorífica queda invariable. 
Y solamente para las presiones más pequeñas, el coeficiente de con- 
ductibilidad calorífica empieza a disminuir con la disminución de 
la presión. Como veremos más adelante, esta circunstancia en ningún 
grado contradice a la representación expuesta anteriormente sobre 
el mecanismo de la conductibilidad calorífica. 

En lo referente a la dependencia de la temperatura, se deduce de 
la fórmula (47.3) que el coeficiente de conductibilidad calorífica, 
proporcional a la velocidad media del movimiento térmico de las 
moléculas, debe variar con el cambio de la temperatura, lo mismo que 


varía v, es decir, proporcionalmente a Y T. 


En realidad, el coeficiente de conductibilidad calorífica, como 


muestra la experiencia, crece con la temperatura más rápidamente 


que V T. Esto era de esperar, ya que el coeficiente de conductibilidad . 


calorífica es, además de esto, también proporcional a la longitud 
media del recorrido libre. Esta magnitud también crece con la tem- 
peratura. Para los gases poliatómicos es necesario tener en cuenta ade- 
más el crecimiento de la conductibilidad calorífica con la tempera- 
tura. 

El crecimiento de la longitud del recorrido con la temperatura 
está ligado, como sabemos, a que las moléculas no se pueden consi- 
derar como bolitas sólidas. Esto se confirma con que el crecimiente 
del coeficiente de conductibilidad calorífica, en función de la tem- 
peratura, hallado en el experimento; es más rápido que según la ley 
de VT. 

Coeficiente de conductibilidad calorífica y dimensiones de las 
moléculas. La ecuación (47.2) se puede transformar si colocamos en 
ella en lugar de À su valor de la fórmula (36.4). Entonces la expresión 
del coeficiente de conductibilidad calorífica toma la forma 


_ vy SY 2 
= VEN, donde o= 4nr?. (47.3a) 
Las magnitudes v y Cy son, corrientemente, conocidas de otras 
fuentes. Por eso, la fórmula expuesta puede servir para valorar la 
sección transversal o, o el radic de las moléculas, si se ha medido el 
valor del coeficiente de conductibilidad calorífica. 
Así, por ejemplo, según los datos de las mediciones, el coeficiente 
de conductibilidad calorífica del oxígeno para 0” C es igual 


a 0, 024 W//m-K. Utilizando los valores ya conocidos por nosotros 
de v y Cy, obtenemos 
__ Cy _ 5-102.20,9 Se E RN 
EPA VEN ES =1,7-407* 102, 


E 


Pay Gouna 
w — BRA > 


A TT 
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De donde el radio de la molécula, 


r= L =1,4:100 m, 
P om 


Las dimensiones de las moléculas de la mayoría de los gases son 
magnitudes de un mismo orden, como esto se ve en la tabla 8. 


Tabla 8 
a HRe E a a 
Hidrógeno 2,74-10-10 m Oxígeno 3,61-10-1° m 
Helio 2,18-10-10 m Argón 3,64-10-10 m 
Nitrógeno 3,75-10-—10 m 
Tabla 9 
Gas | x, W/m-K 
Hidrógeno 0,176 
Helio 0,142 
Oxígeno 0,024 
Anhídrido carbónico 0,014 


De tal modo, de las magnitudes que entran en la expresión del 
coeficiente de conductibilidad calorífica (47.3a) Cy y o son, aproxi- 
madamente, iguales para todos los gases ideales. Por eso, la dife- 
rencia en los valores del coeficiente de conductibilidad calorífica, 
puede ser explicada solamente por la diferencia entre los valores de 
la velocidad media v de las moléculas. Ya que la velocidad v de las 
moleculas para una temperatura dada, depende de sus masas, es 
de esperar, que en los gases ligeros, cuyas moléculas poseen mayor 
velocidad del movimiento térmico, el coeficiente de conductibilidad 
calorífica deberá ser mayor que en los gases pesados. Esto se confirma 
bien con el experimento, como se ve en la tabla 9, donde están expues- 
tos los datos experimentales de los coeficientes de conductibilidad 
calorífica de los gases. 

El hidrógeno, gracias a su buena conductibilidad calorífica, se 
utiliza para la refrigeración de distintos agregados industriales en 
aquellos casos cuando la refrigeración por agua no es permisible por 
unas u otras causas, por ejemplo, en los grandes turbogeneradores. 
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Si de cualquier medición son conocidas las dimensiones de las 
moléculas del gas, entonces, la medición de la conductibilidad calorí- 
fica permite determinar los valores de o. Las dimensiones de las molé- 
culas se pueden calcular, sin duda, de los otros coeficientes de trans- 
porte. 

Medición del coeficiente de conductibilidad calorífica. El estudio 
experimental de la conductibilidad calorífica de los gases, corriente- 
mente, está dificultado porque el transporte de calor en el gas puede 
realizarse no sólo por el mecanismo 
de la conductibilidad calorífica, 
descrito anteriormente, sino tam- 
bién por la llamada convección li- 
bre, que se origina fácilmente en el 
_ gas. La convección es el transporte 
de calor junto con el desplazamiento 
de la masa del gas bajo la acción 
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de la fuerza de gravedad cuando existe una diferencia de temperaturas. 
La convección, lo mismo que la conductibilidad calorífica, tiende 
a igualar la temperatura. en el gas, por eso es difícil distinguir en el 
experimento estos mecanismos de transmisión del calor y durante 
las mediciones de la conductibilidad calorífica es necesario asegurar 
tales condiciones, en las cuales no pueda originarse la convección. 
Uno de los métodos más difundidos para la medición del coeficiente 
de conductibilidad calorífica de los gases consiste en lo siguiente 
(Schleiermacher, año 1888). 

El espacio entre dos cilindros coaxiales de radios r; y ra (fig. 56) 
se rellena con el gas a investigar. Uno de los cilindros (casi siempre 
el interior) se calienta con un horno eléctrico que consume una po- 
tencia W, el'otro cilindro se enfría de modo que su temperatura T, 
quede constante todo el tiempo. El cilindro interior puede ser, en 
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particular, sencillamente un hilo delgado, por el cual se deja pasar 
di corriente eléctrica de manera que ella misma sirva de calentador 
ig. 57). 

Pasado cierto tiempo después de conectar el calentador, se esta- 
blece un estado estacionario, durante el cual la temperatura T, 
del cilindro interior calentado también se hace constante. Con ello,. 
entre el cilindro interior y exterior' se establece una diferencia de 
temperaturas 7, — T, constante. La magnitud de esta diferencia: 
de temperaturas depende de la conductibilidad calorífica del gas.. 
No es difícil hallar esta dependencia, ; 

Si la altura del ctlindro es iguai ah (para evitar errores, ligados 
a la convección, es necesario colozar el aparato verticalmente), 
entonces la cantidad de calor que pasa'en 1 s a través de cualquier 
sección cilíndrica S de radio r (S = 2xrh) se determina por la ecua- 
ción 


donde dT/dr es el gradiente de temperatura a lo largo del radio del 
cilindro. Si la altura del cilindro es lo suficientemente grande en 
relación con el radio, entonces, la temperatura a lo largo del eje 
del cilindro se puede considerar igual en todas partes. 

En el estado estacionario Q es igual a la potencia W del calentador. 
Por consiguiente 


WwW = Rari ; 
P 


de donde 
dT W 4 W dr 
E e A T 
Integrando, mu 
T= => 7 1Inr+4C, 


donde C es la constante de integración, que se puede hallar de la 
condición de que para r =r,, T = T, y para r =r, T= T,, es 
decir, 


W 
O lnr,+C, Ta= ==> lur +C, 


== 
mam LC Fea (47.4) 


De este modo, la temperatura establecida en elficilindro calentado 
será igual a 


En wW Pa 
Ti= Tot 5 > 
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Mediendo las temperaturas Tı y T, y conociendo las medidas 
geométricas del aparato y ia potencia del calentador se puede cal- 
cular el coeficiente de corductibilidad calorífica 

== ah 
25h (Ti =T) 74 


?8 48, VISCOSIDAD DE LOS GASES (ROZAMIENTO INTERIOR) 


La viscosidad de los gases (lo mismo se refiere a los líquidos) es 
una propiedad, gracias a la cual se igualan las velocidades de movi- 
miento de las diferentes capas de un gas. A esta propiedad le debemos, 
por ejemplo, el ques el aire o ei vendaval se tranquilice con el tiempo. 

Pe : La igualación de las velocidades de las 

Í capas vecinas del gas, si estas velocidades 

son distintas, ocurre gracias a que de 

esta capa de gas con una gran velocidad 

de movimiento se transporta el impulso 

(cantidad de movimiento) hacia la capa 
que se mueve con menos velocidad. 

Si las fuerzas externas mantienen 
constante la diferencia de velocidades de 
movimiento de las distintas capas del 
gas, entonces también será constante 
(estacionaria) la corriente del impulso 
de una capa a otra, estando dirigida esta 
corriente a lo largo del decrecimiento de 
la velocidad. Con un caso semejante nos 

encontramos, por ejemplo, en la corriente 

lenta del gas (o del líquido) entre dos 

| . placas o en un tubo, bajo la acción de la 

PI diferencia constante exterior de presiones, 

FIG. 58 dirigida a lo largo del movimiento. 

; . Es conocido, que durante la co- 

i rriente de un gas a lo largo de un tubo, 

fas velocidades de las diferentes capas están distribuidas de tal 

modo como se indica en la fig. 58, en donde das flechas representan 

alos vectores de velocidad de movimiento del gas. La velocidad mayor 

-se Observa en la parte media junto al eje del tubo; a medida que 

nos aproximamos a las paredes, la velocidad disminuye, y la capa 

-que directamente tiene contacto con la pared del tubo, está en re- 

oso. 

E En una corriente tal se realiza el transporte del impulso desde 

"la capa central del gas, donde la velocidad es máxima, a las capas 

-que se mueven con menos velocidad. Ya que este proceso está ligado 

al cambio de cantidad de movimiento, el gas se comporta, como si 
n él actuase una fuerza (fuerza de rozamiento interno). 


| 

| 

| 

| 

| 
v 
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El transporte del impulso puede ser descrito cuantitativamente 
del mismo modo que describimos el transporte de energía en el proceso 
de conductibilidad calorífica. 

Supongamos que el cambio de velocidad de movimiento del gas 
se realiza en dirección del eje X, que en el caso dado es perpendicular 
a la dirección de la misma velocidad de movimiento del gas (fig. 59). 

En dirección perpendicular al eje X, la velocidad de movimiento 
es igual en todos los puntos. Esto significa, que la velocidad v es 


función sólo de z. Entonces, co- 
mo muestra la experiencia, la Sia del flujo 
: a el impu. 
cantidad de movimiento L, trans- v 
portada en 1 s a través de 1 cm? de I 
sección, perpendicular al eje X, f 
se determina por la ecuación i 
l 


=f. (48.1) 


N=== 


donde dv/dz es el gradiente de ve- 
locidad a lo largo del eje X, que ` 
caracteriza la rapidez del cambio FIG, 59 


de la velocidad a lo largo de este 
eje (cambio de velocidad para cada unidad de longitud.) El signo 


menos significa que el impulso se transporta en dirección del decre- 
cimiento de la velocidad. 

El coeficiente y se llama coeficiente de viscosidad o coeficiente de 
rozamiento interno del gas y, lo mismo que los coeficientes de difusión 
y conductibilidad calorífica, depende de las propiedades del gas. 
Algunas veces al coeficiente n, deterraiinado por la ecuación (48.1), 
lo llaman coeficiente de viscosidad dinámica, a diferencia del coefi- 
ciente de viscosidad cinemática, que es igual a la relación n/p, donde p 
es la-densidad del gas (sobre esta magnitud, véase más ade- 
lante). 

El sentido físico del coeficiente de viscosidad consiste en que es 
numéricamente igual a la cantidad de movimiento que se transporta 
en la unidad de tiempo (1 s), a través de la superficie de 1 cm?, para 
un gradiente de velocidad (en dirección perpendicular ajla super- 
ficie) igual a la unidad (1 cm/s en 1 cm de longitud). 

En el sistema SI como unidad de viscosidad se toma el coefi- 
ciente de viscosidad de tal substancia (gas), en la cual para un gra- 
diente de velocidad igual a la unidad (1 s~") se transporta, a través 
de una superficie de 4 m?, la cantidad de movimiento de 1 kg-m/s 
en 1 s. Es decir, el coeficiente de viscosidad se mide en unidades de 
kg/m-s. En el sistema CGS, el coeficiente de viscosidad se mide en 
unidades de g/cm-s. Esta unidad se llama poise. El coeficiente de 
viscosidad cinemática se mide de acuerdo a esto en m?/s, o en cm?/s. 
La unidad cm?/s se llama stokes. 


13=0825 
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Al transportar el impulso de una capa a otra, ocurre un cambio 
del impulso de estas capas (aumento o disminución). Estolsignifica, 
que. en cada capa actúa una fuerza, igual al cambio del impulso en 
una unidad de tiempo (segunda ley de Newton). En la ecuación (48.1), 
L es el transporte del impulso en la unidad de tiempo. Por consiguien- 
te, la viscosidad conduce a que cualquier capa de gas que se mueve 
en relación a su vecina, sufre la acción de una determinada fuerza. 

Esta fuerza no es otra cosa que la fuerza de rozamiento entre las 
capas de gas, que se mueven con distintas velocidades. De aquí el 
nombre de rozamiento interno. La ecuación (48.1) se debe por eso es- 
cribir en la forma 


dv 
F= dr (48.1a) 
donde F es la fuerza que actúa en la unidad de área de la superficie 
que divide a dos capas vecinas de gas. El coeficiente de viscosidad 
es, numéricamente, igual a la fuerza que actúa en la unidad de área 
para un gradiente de velocidad igual a la unidad. 

El rozamiento interno es la causa de que para pasar un gas (o 
líquido) a través de un tubo, se exija una determinada diferencia de 
presiones. Para que la velocidad de la corriente tenga algún valor 
dado, esta diferencia de presiones deberá ser tanto mayor, cuanto 
mayor sea el coeficiente de rozamiento interno n. 

La dependencia entre el volumen V de gas que pasa en la unidad 
de tiempo a través de la sección del tubo y la diferencia de presiones 
Ap, exigida para esto, se establece por la fórmula conocida de Poi- 
seuille 


A (48.2) 


donde les la longitud del tubo y R es su radio. 

Utilizando esta fórmula, midiendo el volumen del gas que pasa 
en un determinado intervalo de tiempo a través del tubo, la dife- 
rencia de presiones en sus extremos, y conociendo las medidas geo- 
métricas del tubo, se puede determinar el coeficiente de viscosidad 
del gas. 

Cálculo del coeficiente de viscosidad de los gases. Se puede valorar 
la magnitud del coeficiente de viscosidad por un método, semejante 
al que fue empleado al calcular los coeficientes de conductibilidad 
calorífica y difusión. 

Si el gas corre con una determináda velocidad v, esto significa, 
que todas sus moléculas poseen esta velocidad además de la velo- 
cidad del movimiento térmico, que se realiza en el gas fluyente, 
completamente igual que en el gas en reposo. Cada molécula tiene, 
por consiguiente, un impulso mv (m es la masa de la molécula) diri- 
gido en una dirección única para todas las moléculas. Habitualmente, 


D 
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la velocidad de la corriente del gas es bastante menor que la velocidad 
media del movimiento térmico de sus moléculas’). 

Examinemos la superficie S, paralela a la velocidad de la co- 
rriente del gas y, por consiguiente, perpendicular a la dirección del 
transporte del impulso (fig. 60). Supongamos que la velocidad de la 
corriente del gas disminuye en di- 
rección del eje X, es decir, la velo- 
cidad de la corriente a la derecha , 
de la superficie es menor que a là 


— um 


vi y 
izquierda de ella. Gracias al cam- 4 fip] 
bio de moléculas entre ambas capas | l 
de gas (el cambio se realiza de- li 
bido a los movimientos térmicos), 4 x 
disminuye esta diferencia. Las mo- kaai 


léculas de la derecha de S se sus- 
tituyen por otras moléculas llega- . FIG. 60 

das de la izquierda, que tienen ma- , 

yor velocidad y, por consiguiente, mayor impulso. Al chocar estas 
moléculas con las moléculas que antes de esto se encontraban a la 
derecha de S, la mayor velocidad de la corriente se distribuye entre 
todas las moléculas de la derecha, después de lo cual la velocidad de 
la corriente de esta capa y, por consiguiente, su impulso se hacen 
mayores, mientras que la velocidad y el impulso de la capa de gas de 
la izquierda de S disminuyen. 

En otras palabras, el cambio de moléculas, que está condicionado 
por los movimientos térmicos, conduce a la igualación de las veloci- 
dades de corriente de las distintas capas de gas. Tal es el mecanismo 
de transporte del impulso en dirección del eje X de una capa de gas 
corriente a otra. 

La magnitud de la corriente del impulso L, transportado en la 
unidad de tiempo (1 s) a través de la unidad de área de la superficie S, 
se determina por la diferencia de los impulsos L, y L, transportados 
por las moléculas que atraviesan la superficie S de izquierda y de 
derecha, correspondientemente. El impulso L, transportado por las 
moléculas de izquierda a derecha es igual al producto del impulso de 
una molécula por separado, por el número de moléculas que atravie- 
san la unidad de área en la unidad de tiempo. Este último, como ya 


E è & r z z 
fue indicado anteriormente, es igual ag mw (n es el número de molé- 


culas en la unidad de volumen, ves la velocidad media del movimiento 
térmico de las moléculas). El impulso de una molécula por separado, 
que ella aporta al atravesar la superficie S, es aquel impulso que la 

1) Cuando la velocidad del flujo del gas es mayor que la velocidad de los 
movimientos térmicos de las moléculas, más exactamente, mayor que la velo- 


cidad del sonido en el gas dado, se originan una serie de fenómenos nuevos, que 
constituyen el objeto de estudio de la dinámica de los gases. 
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molécula poseía durante el último choque ante la superficie, es decir, 
a la distancia de la superficie del orden de la longitud media del 
recorrido libre 4. 

Si la velocidad de la corriente del gas a la distancia À a la izquier- 
da de $ es igual a v', entonces, el impulso de la molécula, ligado a la 
corriente del gas, es igual a mv’ (m es la masa de la molécula). De tal 


modo, : 


Eaz , 
Li = 5 NRUMV . 
Correspondientemente, para las.moléculas que atraviesan la super- 
ficie S de la derecha 

L =4 nvm", 
donde v” es la velocidad de la corriente del gas a la distancia À a la 
derecha de S. La corriente resultante del impulso L a través de la 
unidad de área en 1 s es igual a 

L=L,—L¿=>5 mnu (v' —v”), 


donde v’ — v” es la diferencia de velocidades de la corriente del gas 
en los puntos situados uno del otro a la distancia de 2A, es decir, 


dv 

na "AA 

v—vu Az» 
de donde 

1 =, dv 

E PO g 


Comparando esta expresión con la (48.1), obtenemos la expresión 
del coeficiente de viscosidad: 


n= 4 mno = $ poh. (48.3) 
donde p es la densidad del gas. 

La expresión (48.3), igualmente que el valor obtenido anterior- 
mente del coeficiente de conductibilidad calorífica, da una valori- 
zación del coeficiente de viscosidad, con la exactitud de un factor 
numérico que sólo es aproximadamente igual a 1/3. 

De esta expresión se ve que el coeficiente de viscosidad tampoco 
debe depender de la presión, ya que el producto pÀ no depende de la 
presión. Los experimentos sobre la medición de la viscosidad en un 
amplio diapasón de presiones sonfirman esta conclusión. 


EN a 


AZ 
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De la comparación de las expresiones para los coeficientes de con- 
ductibilidad calorífica (47.3) y de viscosidad (48.3) se ve que existe 
entre ellas una relación simple 
A = Ny, (48.4) . 
donde cy es el calor específico para volumen constante. Esta ecuación 
establece la ligazón entre los fenómenos en el gas, puramente mecá- 
nicos y los térmicos (conductibilidad calorífica). Las magnitudes que 
figuran en ella se miden directamente en el experimento. 


Tabla 10 
-105 -102, ; 
Gas kg/m s Epee e /m Cy 
Nitrógeno 1,66 2,36 745,2 1,91 
Oxígeno 4,92 2,39 653,0 1,91 
Vapor de agua 4,21 2,40 1532,0 1,24 
1,38 1,42 632,1 1,63 


Anhídrido carbónico 


En la tabla 10 están expuestos los datos de las mediciones de los 
coeficientes de viscosidad, conductibilidad calorífica y calor espe- 
cífico de algunos gases, como también los valores de la relación 


=> , calculados de estos datos, que de acuerdo a (48.4) deberían ser 


vV 
iguales a la unidad. De la tabla se ve que la ecuación (48.4) en orden 
de magnitud se satisface bien. No se puede esperar una mejor coinci- 
dencia entre los datos experimentales y el valor teórico de a =1, 
si tomamos en consideración el carácter aproximado de los cálculos 
de los coeficientes n y x. 

El coeficiente de rozamiento interno también debe depender, 
como el coeficiente de conductibilidad calorífica, de la temperatura, 
ya que en la expresión de y entra la velocidad media de los movimien- 
tos térmicos de las moléculas, que depende de la temperatura según 
la ley de VT. Es decir, el coeficiente de viscosidad también debe 
crecer, con el aumento de la temperatura, proporcionalmente a Y T. 

En realidad, la viscosidad crece algo más rápido que Y T. Esto 
está ligado a que con el aumento de la temperatura, no sólo crece 
la velocidad térmica de las moléculas, sino que también disminuye 
la sección transversal efectiva de las mismas y por eso crece la longi- 
tud del recorrido libre, la distancia desde el lugar del último choque 
ante la capa dada se hace mayor y, por consiguiente, aumenta tam- 
bién el cambio del impulso, que aporta ella consigo. 


+ 
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De tal modo, la representación cinético-molecular expuesta aquí 
sobre el mecanismo de la viscosidad, se encuentra en buena concor- 
dancia cualitativa y cuantitativa con el experimento. 

Ya que en la expresión de y entra la longitud del recorrido libre, 
la medición del coeficiente de viscosidad, igualmente que de la con- 
ductibilidad calorífica, permite determinar (o, en caso extremo, valo- 
rar) las dimensiones de las moléculas. 


$ 49. MEDICION DEL COEFICIENTE DE VISCOSIDAD 
(VISCOSIMETRIA) 


* Como ya recordamos, se puede determinar el coeficiente de vis- 
cosidad, si medimos la velocidad de la corriente del gas a través 
de un tubo de medidas geométricas conocidas. Utilizando la fórmula 
de Poiseuille (48.2), de estas mediciones se puede calcular el coefi- 
ciente de viscosidad. 

Sin embargo, es necesario tener en cuenta, que para tal experi- 
mento no es útil cualquier tubo. La cuestión consiste en que, para 
la medición de la viscosidad, es necesario que sea laminar la co- 
rriente del gas. Con este término designamos a tal corriente del gas 
(o líquido), durante la cual el movimiento del gas en dirección 
perpendicular al eje del tubo es igual a cero en todos sus puntos, 
es decir, durante la cual las capas de gas fluyen, aunque con: distintas 
velocidades, pero paralelamente una. a otra. Mientras tanto, para 
un determinado valor de la velocidad de la corriente, que depende de 
las propiedades del gas y del radio del tubo, en el gas comienzan 
a aparecer torbellinos que alteran la corriente laminar. Para una 
corriente de torbellinos o turbulenta no es justa la fórmula de Poi- 
seuille. Mientras menor sea la sección del tubo, tanto mayor veloci- 
dad se requiere para la aparición de torbellinos. Para que en los flujos 
corrientes no aparezcan torbellinos, el tubo deberá ser muy fino o, 
como dicen, capilar. 

Por eso, el método de medición del coeficiente de viscosidad, basa- 
do en la utilización de la fórmula de Poiseuille, se llama frecunte- 
mente método del capilar, y los aparatos correspondientes, vis- 
cosimetros capilares. i 

De la mecánica de los gases y líquidos se sabe, que el paso del 
movimiento laminar al de torbellinos (al turbulento) se realiza, 
aunque no a saltos, pero en condiciones completamente determina- 
das, ligadas con las propiedades del gas (del líquido), con las dimen- 
siones del tubo y la velocidad de movimiento. Así pues, para la co- 
rriente en un tubo cilíndrico, el paso al movimiento turbulento se 
realiza cuando la magnitud sin dimensiones 


Re = pur 
n 
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se hace más grande que un dsteninado valor crítico, del orden de 
1 000. Aquí, p es la densidad del gas, w es la velocidad media de la 
corriente, r es el radio del tubo y n es la viscósidad del gas. Esta 
magnitud se llama número de Reynolds (Re). Si el número de Reynolds 
es menor que el valor crítico, el movimiento es laminar, si lo supera, 
es turbulento. 3 

El número de Reynolds, hablando e en n general, caracteriza la rela- 
ción entre las fuerzas de inercia y de viscosidad, que actúan en el 
líquido o gas en movimiento. Sin embargo, él también tiene un sen- 
tido sencillo cinético-molecular. Poniendo en la expresión de Re en 
lugar de n su valor (48.3), obtenemos: 


Re == Sal 
v à n l 

Es decir, para que la corriente de gas se haga turbulenta, es ne- 
cesario que, o bien sea la velocidad del gas muy mondi; en compa- 
ración con la velocidad media de los movimien- 
tos térmicos de las moléculas, o bien el radio 
«el tubo sea mayor, en comparación con la lon- 
gitud del recorrido libre. La segunda condición 
en el gas se cumple prácticamente “siempre, la 
primera casi nunca. Esto, claro está, no impide 
que el número de Re pueda tener valores mayores 
que el valor crítico. Evidentemente, para que 
la corriente sea laminar, la velocidad u de mo- 
vimiento del gas «no deberá ser muy grande. : 
Sólo en este caso, Re puede ser menor que el 
valor crítico (del orden de 1000). 

Método de extinción de oscilaciones. Para 
medir el coeficiente de viscosidad no se exige 
que el gas se mueva, indispensablemente, en 
relación a las paredes en reposo de la vasija. 
También se puede utilizar el movimiento de las 
paredes sólidas en relación al gas. Así está plan- 
teada la cuestión, precisamente, en los visco- 
símetros, en los que el coeficiente de viscosidad 
se determina por la extinción de las oscilaciones 
que realiza un disco, una esfera o un cilindro, 
suspendidos en el gas a investigar. El principio 
de acción de un viscosímetro de tal género, está . 
claro en la fig. 61. FIG. 64 

En una vasija de vidrio "A, están sujetos ° 
dos discos B y B’, la distancia entre ellos i 
alcanza unos milímetros (una distancia tan pequeña es necesaria 
para asegurar la condición laminar). Entre ellos está suspen- 
dido con un hilo delgado un disco redondo (en el aparato des- 
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crito es de .vidrio), que puede realizar oscilaciones torsionales 
junto con el hilo de que cuelga. En el hilo hay fijado un espejito m, 
Sp ayuda del cual se pueden observar las oscilaciones del disco, 

y para que estas oscilaciones. puedan ser originadas desde el exte- 
rior, en el mismo hilo están fijados dos imanes con polos dirigidos 
en contraposición. 

Si se pone el disco en movimiento oscilatorio y se le deja después 
de esto a su albedrío, entonces, a causa de la viscosidad del gas que 
rellena la vasija, poco a poco, irá disminuyendo la amplitud de las 
oscilaciones, y tanto más rápidamente, cuanto mayor sea el coefi- 
ciente de viscosidad del gas. La rapidez del decrecimiento de la am- 
plitud, se caracteriza por el llamado decremento logarítmico de ex- 
tinción. Él es igual al logaritmo natural de la relación entre las ampli- 
tudes de dos oscilaciones consecutivas. 

La medición de la viscosidad se reduce a que, originando las osci- 
laciones torsionales del disco con un imán exterior (según la refle- 
xión en el espejo de le escala iluminada) se miden las amplitudes de 
dos oscilaciones consecutivas, y también el tiempo de una oscilación 
completa (él no depende, prácticamente, de la amplitud). De estos datos 
se puede calcular el coeficiente de viscosidad por la fórmula siguiente: 

y = k—k' 
te * 
Aquí, k es el decremento logarítmico de extinción del disco, k’ es 
el decremento logarítmico de extinción de la suspensión sin disco 
(pero con el espejito y con los imanes), t es el tiempo de una oscila- 
ción completa y c es una constante, dependiente de las propiedades 
del aparato, que debe determinarse de una vez. Esto se hace del modo 
más sencillo, midiendo en el viscosímetro, la viscosidad de un gas 
ya investigado. 

El aparato descrito es útil para medir la viscosidad a bajas 

temperaturas y a bajas presiones. 


50. RELACIONES ENTRE LOS COEFICIENTES DE TRANSPORTE 


Anteriormente, obtuvimos una relación sencilla (48.4) entre los 
coeficientes de conductibilidad calorífica y de viscosidad: 
x = Ney. 


Si comparamos ahora las expresiomes (48.3) y (42.1) de los coe- 
ficientes de viscosidad y difusión, se ve fácilmente, que ellos están 


. ligados entre sí por la relación 


D=22 
p: 
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La magnitud n/p como ya sabemos, se llama viscosidad cinemática. 
Ahora veremos, que ella tiene las mismas dimensiones que el coefi- 
ciente de difusión y es numéricamente igual a él. Esto no es casual, 
ya que la viscosidad cinemática de hecho tiene el sentido de un coe- 
ficiente de difusión. En efecto, el coeficiente de viscosidad y es una 
cierta corriente del impulso. (referido al gradiente unidad de velo- 
cidad). Por otra parte, el producto de la densidad p del gas por la 
velocidad, representa el impulso de la unidad de volumen. Por eso, 
la relación entre la corriente y del impulso y la densidad p, repre- 
senta la corriente de velocidad. Esto mos da derecho para llamar a la 
viscosidad cinemática, coeficiente de difusión de la velocidad. 

Por último, si comparamos las expresiones (42.1) y (47.3) de los 
coeficientes de difusión y de conductibilidad calorífica, obtenemos 
la relación: 

E 
rá (50.1) 
donde cy es el calor específico. A esta magnitud x/pcy ya la encontra- 
mos al examinar el proceso de igualación de la temperatura (véase 
la pág. 184) y la llamamos coeficiente de conductibilidad de tempe- 
ratura. Este coeficiente, como fue indicado, tiene el sentido de coefi- 
ciente de difusión de la temperatura. Sobre esto, es fácil cerciorarse 
del análisis de la parte derecha de (50.1). En realidad, el coeficiente 
de conductibilidad calorífica x determina la corriente de la cantidad 
de calor transportado por el gas. La magnitud pcy no es más que la 
capacidad calorífica de la unidad de volumen del gas. El cambio de 
la temperatura del gas, como se sabe, se determina por la relación 
entre la cantidad de calor comunicado y la capacidad calorífica del 
gas (AT = 22). Por eso, la relación entre la corriente de la cantidad 


C 
de calor y el calor específico, es decir, x/pcy, representa, evidentemente, 


la corriente de temperatura para un gradiente de temperatura igual 
a la unidad, es decir, el coeficiente de difusión de temperatura. 

De lo dicho se deduce, que el fenómeno de transporte, examinado 
por nosotros, se puede tratar como un proceso de difusión: de la 
substancia, temperatura y velocidad, correspondientemente. Con esto 
se explican las relaciones cuantitativas expuestas anteriormente, 
entre los coeficientes de transporte D, x y n que se justifican bien por 
la experiencia. 

Cualquiera de los coeficientes de transporte, medido en el expe- 
rimento, permite valorar la longitud media del recorrido libre A 
de la molécula, y por consiguiente, también las dimensiones de la 
molécula, semejantemente a como esto se hizo según el valor medido 
del coeficiente de conductibilidad calorífica (véase la pág. 188). 
Los valores calculados de la sección de las moléculas del gas dado, 
a partir de los distintos coeficientes de transporte casi coinciden y 
se llaman secciones gasocinéticas. 


CAPÍTULO IV 


FENOMENOS FISICOS EN LOS GASES 
ENRARECIDOS (VACIO) 


Nosotros vimos que una serie de fenómenos en los gascs, y ante 
todo, el fenómeno de transporte, está íntimamente ligado con los 
choques entre las moléculas. La característica cuantitativa de estos 
fenómenos depende, por eso, de la longitud del recorrido libre de las 
moléculas. : f 

En relación con esto, presenta un gran interés el estudio de las 
propiedades de los gases en condiciones en que no existen choques 
entre las moléculas. No es difícil crear estas condiciones, ya que la 
longitud del recorrido libre de las moléculas es inversamente propor- 
cional a la presión del gas 


1 
À e pe 

Para presiones suficientemente pequeñas, la longitud del reco- 
rrido libre de las moléculas puede alcanzar una magnitud superior a 
las dimensiones de la vasija, en donde está contenido el gas. Por 
ejemplo, para una presión próxima a 10- mm Hg, que puede crearse, 
fácilmente, con los medios actuales de extracción de los gases, la 
longitud media del recorrido libre de las moléculas, alcanza algunas 
decenas de metros, (mientras que para la presión atmosférica, es igual 
aproximadamente a 1075 cm). Para tales presiones en una vasija de 
dimensiones corrientes (algunas decenas de centímetros), las molé- 
culas del gas, prácticamente, no chocan entre sí. Los choques se rea- 
lizarán sólo contra las paredes de la vasija. 

Un tal enrarecimiento del gas, para el cual la longitud media del 
recorrido libre de las moléculas se hace mayor que las dimensiones 
de la vasija que«contiene el gas, se llama vacío. El concepto de vacío 
es, por lo tanto, un concepto relativo: cuanto menores sean las di- 
mensiones de la vasija, en la cual se encuentra el gas, tanto mayores 
serán las presiones para crear las condiciones del vacío en él.: Así 
pues, para un gas que se encuentra en substancias porosas, para unas 
dimensiones de los poros del orden de 10% cm, la presión atmosfé- 
rica constituye el vacío, y por esta circunstancia se explican algunas 
propiedades de tales substancias. ; 
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Examinemos algunos fenómenos, que transcurren en el vacío 
esencialmente de otro modo, que para las grandes presiones. Aquí 
se refieren, ante todo, los fenómenos de transporte: transmisión del 
calor, viscosidad y difusión. 


$ 51. TRANSMISION DEL CALOR 
EN LOS GASES A PRESIONES BAJAS 


De la expresión obtenida antes para el coeficiente de conduc- 
tibilidad calorífica x= nmcylo se deduce que este coeficiente no 
depende de la presión, porque de las magnitudes que entran en esta 
expresión, sólo n y 4 dependen de la presión, formando el producto, 
que no depende de la presión. Esta consecuencia de la teoría cinética, 
que se justifica bien en la práctica, para presiones corrientes, re- 
sulta no ser cierta en el gas de presión baja (en el vacío). 

Si la presión del gas alcanza un valor, para el cual la longitud ` 
media del recorrido libre A de las moléculas, se hace mayor que las 
dimensiones de la vasija en que se encierra el gas, el concepto co- 
rriente de conductibilidad calorífica —fenómeno condicionado al 
choque de las moléculas — pierde su sentido.” Por eso, precisamente, 
aquí utilizamos el término de transmisión del calor y no de conduc- 
tibilidad calorífica. 

El transporte del calor (transmisión del calor) también existe en 
los gases enrarecidos, pero su mecanismo es completamente otro. 
Ya que aquí las moléculas sólo chocan con las paredes de la vasija, 
entonces, el proceso de transmisión del calor en el vacío de una super- 
ficie más caliente a otra menos caliente, se puede describir así, apro- 
ximadamente. Las moléculas del gas al chocar con la superficie más 
caliente, adquieren una energía correspondiente a la temperatura de 
esta superficie. Reflejándose en ella, las moléculas, sin chocar entre 
sí, alcanzan la superficie más fría, le entregan su exceso de energía 
y se reflejan de ella, con una energía correspondiente a la temperatura 
de la pared fría. Para un método tai de transmisión del calor desde 
una superficie a la otra, en el interior del gas no existe gradiente de 
temperatura y, por eso, pierde el sentido el concepto de conductibili- 
dad calorífica. 

Es evidente, que la cantidad de calor transportado por el gas 
es proporcional al número de choques de las moléculas con la pared, 
es decir, a la presión del gas. En esto se diferencia el gas enrarecido 
del gas denso corriente. 

A pesar de que en el vacío no se puede hablar del gradiente de tem- 
peratura, por analogía con la ecuación de Fourier (45.1) podemos 
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escribir: 


donde en lugar del gradiente dT/dx está puesta la magnitud 
(T, — T,)/d (donde T, — T, es la diferencia de las temperaturas entre 
las paredes, d es la distancia entre ellas). Entonces, se puede escribir, 
formalmente, para el coeficiente de «conductibilidad calorífica» la 
expresión anterior (47.3): 


4 = 
*=3 PUACy. 


Pero aquí por longitud de recorrido libre À se debe comprender la 
distancia d, de modo que 


= + po dey 


Poniendo en esta expresión en lugar de la densidad p la magnitud 
mn y en lugar de n la magnitud p/kT obtenemos: 


A pmvo dey 
=3 ” > 


Por último, multiplicando y dividiendo la parte derecha de esta 
igualdad por el número de Avogadro N, y teniendo en cuenta que 
mN xy = Cy, y kN, = R, obtenemos: 


4 pdvCy 
x=5 RT 


RT ’ 


De esta expresión se ve que el coeficiente de «conductibilidad 
calorífica» del gas es proporcional a la presión p. Sin embargo, hay 
que tener en cuenta que este coeficiente no es una característica solo 
del gas, ya que él depende de la distancia d entre las paredes. 

A la dependencia que hay entre la trasmisión del calor en el vacío 
y la presión está ligado, por ejemplo, el hecho de que la vasija de 
Dewar (en el uso doméstico, corrientemente se llaman termos) se fa- 
brique con dos paredes, de cuyo espacio entre ellas se evacua el gas 
hasta la mínima presión posible. Estas vasijas se fabrican, corriente- 
mente, en forma de cilindro o de esfera (fig. 62), están destinadas para 
aislar su contenido del intercambio térmico con el medio exterior. 
Las vasijas Dewar, se utilizan en particular, para conservar en ellas, 
los líquidos que hierven a bajas temperaturas, tales como el aire 
líquido, el hidrógeno líquido y el helio líquido. Gracias a la mala 
transmisión de calor a través del vacío, creado entre las paredes de la 
vasija Dewar, el líquido dentro de ella recibe poco calor del exterior 
y su evaporación se realiza lo suficientemente lenta. Por esta misma 
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causa el líquido caliente en la vasija Dewar, entregando poco calor al 
exterior, se enfría lentamente. 

Mientras que la presión entre las paredes de la vasija Dewar sea 
tal, que la longitud media del recorrido libre de las moléculas sea 
menor que la distancia entre las pare- 
des, la transmisión del calor a través 
del aire se determina por su. conducti- 
bilidad calorífica y no depende, prác- 
ticamente, de la presión. A pesar de que 
la conductibilidad calorífica de los gases, 
como sabemos, es pequeña, ella es lo 
demasiado grande para que la vasija = ANS 
Dewar pueda cumplir su papel de ais- 
lante térmico y es necesario disminuvirla, FIG. 62 
disminuyendo la presión. Para la distancia f 
corriente entre las paredes de la vasija De- 
war (próxima a 1 cm) la disminución de la presión en el espacio entre 
ellas hasta la magnitud del orden de 10-2? mm Hg, todavía no conduce 
a la disminución de la conductibilidad calorífica, en comparación 
con su valor a la presión atmosférica. Pero con la disminución suce- 
siva de la presión la transmisión del calor se hace proporcional a la 
presión y, cuando ella alcanza un valor próximo a 10- mm. Hg, se 
hace ya 19 veces menor, que para la presión atmosférica, y luego al 
disminuir la presión la transmisión de calor continúa disminuyendo. 


$ 52. CORRIENTE DE LOS GASES A PRESIONES BAJAS 
(CORRIENTE MOLECULAR) 


La corriente de los gases en las condiciones del vacío, no ocurre 
del mismo modo que para las presiones corrientes. 

La corriente de un gas denso por los tubos (para pequeñas velo- 
cidades de movimiento) depende, como se sabe de su viscosidad. 
En particular, la diferencia de presiones, necesaria para mantener 
esta corriente y la fuerza de equilibrio del rozamiento interno es pro- 
porcional al coeficiente de viscosidad y (ley de Poiseuille). La misma 
viscosidad como ya se sabe, está condicionada a los choques de unas 
moléculas con otras y, por eso, el coeficiente de viscosidad resulta 
ser proporcional a la longitud del recorrido libre de las moléculas 

n= + mniw. 

En el vacío, cuando no existe el choque entre moléculas, las con- 
diciones son completamente otras. Ahora, el rozamiento está ligado 
a la transmisión del impulso, directamente, a las paredes, ya que las 
moléculas chocan sólo con las paredes. Por eso, se puede decir que 
el rozamiento deja de ser interno, y el concepto de viscosidad pierde 
su sentido anterior. i 
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La corriente del gas en condiciones, cuando las moléculas no 
chocan entre sí se llama corriente molecular. 

Cuando no existen choques entre las moléculas, a primera vista, la 
corriente del gas no debe depender de la diferencia de presiones en las 
distintas partes del gas. En realidad, al volar las moléculas libre- 
mente de una pared a otra no sufren ninguna acción por parte de las 
otras moléculas, por eso, no deberá cambiarse su movimiento a causa 
de que en el gas haya cambiado la densidad de partículas en alguna 
parte (número de partículas en la unidad de volumen), y, por consi- 
guiente, la presión. 


Pero como muestra la experiencia también es necesaria una dife- ' 


rencia de presiones para la corriente molecular. Esto se explica por 
que la corriente molecular del gas desde una vasija a otra ocurre, 
exclusivamente, gracias a los movimientos caóticos moleculares. 

Imaginémonos una vasija dividida en dos partes iguales, por una 
pared con un orificio. Supongamos que en esta vasija se tiene sólo 
una molécula. Es fácil comprender que durante un intervalo de tiem- 
po, suficientemente largo, esta molécula se encontrará en ambas partes 
de la vasija con la misma frecuencia, a pesar de que no existen nin- 
gunas fuerzas que trasladen a la molécula de una parte de la vasija 
a la otra. 

Si en la vasija se tienen muchas moléculas, y al principio todas 
están reunidas en una mitad de la vasija, con el transcurso del tiem- 
po caerán en la otra mitad de la vasija, ya una, ya otra de ellas, de- 
bido al movimiento caótico de las moléculas. En un intervalo sufi- 
cientemente grande de tiempo, en término medio todas las moléculas 
caerán en ambas mitades de la vasija con la misma frecuencia. Esto 
conduce a que, en término medio, se encontrarán en cada momento 
de tiempo el mismo número de moléculas en ambas mitades de la 
vasija, de manera que la presión será igual en todas partes de la vasija. 
Pero la igualación de las presiones será conseguida no por la acción: 
de fuerzas, sino a consecuencia del movimiento caótico de las molé- 
culas. 


No es difícil calcular la corriente de gas a través del orificio en . 


la pared que divide el gas en dos partes a diferentes presiones, si 
estas presiones responden a las condiciones del vacío. Sin embargo, es 
esencial que las medidas del orificio sean pequeñas en relación con la 
longitud del reccorrido libre de las moléculas. 
= Supongamos que una parte / del gas, para una presión p,, está 
separada de su otra parte IT, para una presión p, por una pared con 
un orificio de superficie S (fig. 63). Supongamos, para concretizar 
que p, > pa Determinemos la cantidad de gas que pasa a través 
de este orificio en la unidad de tiempo. 

El número NV de moléculas que pasan en la unidad de tiempo a 
través de la unidad de área de la superficie del orificio AB es igual 
a la diferencia de los números N, y N, de moléculas que pasan a través 


$ 52. Corriente de los gases a presiones bajas 207 


de esta superficie en la unidad de tiempo, correspondientemente, de 
los lados 1 y JI. Si la densidad de moléculas (su número en la unidad 
de volumen) en / es igual a m, entonces el número de moléculas que 
atraviesan la unidad de área en la unidad de tiempo por parte'de 1, 


es proporcional al producto n,v, donde v es la velocidad media del 


Z 


a 


ZA ALLI LILISA TALARA, 


f 
FIG. 63 


movimiento térmico de las moléculas. El cálculo exacto da para N, 
la expresión que obtuvimos anteriormente (véase, pág. 86) 


N, =np. (52.1) 


En el vacío, cada molécula se mueve individualmente, en su movi- 
“miento no influye la presencia de otras moléculas. Por eso, el movi-- 
miento de las moléculas desde el lado 77 no depende de ningún modo. 
de su movimiento en dirección contraria. De donde se deduce que- 


N¿= np, 


donde ny es la densidad de las moléculas en 77. Para la magnitud N 
se obtiene 


N=N—N, =+ (m —n9) D. | (52.2). 


Para las densidades de moléculas n, y no tenemos las expresiones: 
conocidas (4.1): AE 


Poniéndolas en (52.2) obtenemos: 
iy PS 0 Ap 
e ie E 


Tal es el número de moléculas que pasan en un segundo a través. 
de la unidad de área del orificio. ; 
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A través de toda la superficie del orificio, pasan en 1:s un número 
de moléculas igual a: 


¡ A _1— Ap 
NW =NS=-0 q . 


La masa de gas que pasa a través del orificio en un segundo es 
igual a: f 


, q. 

M=mN'=-v 7 SAP, (52.3) 
donde m es la masa de una molécula. Ya que m = + (donde y es 
el peso molecular del gas, No es el número de Avogadro), entonces: 

4 - 
M=-7v Hp SAP- (52,4) 


Si la cantidad de gas Q que pasa la expresamos no en gramos por 
segundo sino en moles por segundo (Q), entonces: 


M 1- 58 
a E 
Colocando aquí en lugar de v su valor v = y2 obtenemos: 


genSp. (52.5) 
yV 2nuRT 

Estas ecuaciones determinan la cantidad de gas que pasa a través 
de un orificio pequeño en un diafragma colocado en el vacío. La can- 
tidad de gas denso, que pasa a través de ese mismo orificio, para la 
misma diferencia de presiones es mucho mayor. 

El proceso de la corriente de un gas a través de un orificio pequeño 
bajo la acción de la diferencia de presiones, se llama efusión del gas. 
En particular, la corriente de gas a través de un orificio en condiciones 
del vacío que acabamos de examinar, se llama efusión molecular. 


$ 53. CORRIENTE MOLECULAR DE UN GAS 
EN UN TUBO CILINDRICO . 


La corriente de gases por tubos, para presiones corrientes (para 
pequeñas velocidades) se describe por la fórmula de Poiseuille, según 
la cual el volumen de gas que pasa en la unidad de tiempo a través 
de un tubo de radio r, bajo la acción de la diferencia de presiones 
Pı — Pz = Ap en la longitud 1 del tubo, es igual a: 


__ será Ap 
V= (53.1) 


donde y es la viscosidad del gas. 


As 


2 ama aii 


A 


¿nel 
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Para la masa M del gas, que pasa a través de un tubo en la unidad 
de tiempo, obtenemos la fórmula 


M=0 =p E Pta, (53.2) 


Aquí p es la densidad media del gas en el tubo, igual a la semi- 


suma de las densidades para las presiones pı y pọ La densidad p 
del gas según la ecuación de estado del gas ideal es igual a: 


E TE 
VO RT? 
Pi + Pa 


donde p es el valor medio de la presión igual a p = a. 
Colocando en (53.2) este valor de p, obtenemos: 


Turt pi—pi 
M= 161 RT ES (53.3) 

Tal es la masa del gas que pasa en la unidad de tiempo a través 
de un tubo de radio r, para una corriente viscosa (de viscosidad n), 
para una temperatura 7. 

La ley de Poiseuille, expresada por las fórmulas (53.1), (53.2) 
y (53.3) sólo es aplicable al gas denso, cuando la longitud del reco- 
rrido libre de las moléculas es pequeña en relación al radio del tubo, 
por el que corre el gas. En este caso, se puede considerar a la corriente 
del gas, como una corriente de un medio continuo, bajo la acción 
de la diferencia de presiones, en la cual no se manifiesta la estructura 
molecular del gas, y se pueden utilizar los métodos de hidrodinámica. 
Durante la corriente molecular del gas, cuando la longitud del re- 
corrido libre de las moléculas es mayor que las medidas transversa- 
les del tubo, el gas ya no se puede considerar como un medio con- 
tinuo. Por el contrario, en este caso, la construcción molecular del 
gas se manifiesta en una medida completa y no son aplicables las 
fórmulas que acabamos de exponer. 

Los cálculos, que aquí no exponemos, muestran que durante la 
corriente molecular de un gas a través.de un tubo (capilar) de radio r, 
la cantidad Q de gas (en moles), que pasa en la unidad de tiempo, se 
determina por la fórmula 


A, - (53.4) 


donde S = ar? es la superficie de la sección del tubo, Ap es la dife- 
rencia de presiones en la longitud 1 del tubo. Teniendo en cuenta, 
8RT 


como anteriormente, que v = SS obtenemos: 
4. 2 r3 . 


14—0825 
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Esta fórmula también se puede escribir en la forma siguiente: 


0 A RAD, (53.6) 


De acuerdo a esto, la masa del gas (en kg/s) será: 


8 ~i r 
UV Ap 63n 


La última fórmula y la formula (53.6) son análogas a las fórmu- 
las (52.4) y (52.5) para la efusión molecular, con la sola diferencia, 
que en lugar de la superficie S del orificio, aquí entra la magnitud 
83 nea ; ; Ns 

3 que también tiene las dimensiones de superficie. 

A diferencia de la fórmula de Poiseuille para la corriente viscosa, 
la cantidad de gas que pasa a través de un tubo cilíndrico, en condi- 
ciones del vacío, es proporcional no a la cuarta potencia, sino a le 
tercera potencia del radio del tubo. 

Como era de esperar, durante la corriente molecular a través 
de un tubo, para una diferencia de presiones dada, lo mismo que 
durante la efusión molecular, la cantidad de gas (53.4) que pasa en 
la unidad de tiempo, sólo depende de la velocidad del movimiento 
térmico de las moléculas (53.4) y de las medidas geométricas del 
tubo, pero no está ligado con la viscosidad del gas. 

De la ley de la corriente molecular se deduce una conclusión 
tal, paradójica a primera vista, que la masa de gas que pasa en la 
unidad de tiempo sólo depende de la diferencia de presiones (para 
unas dimensiones dadas del tubo, para una determinada temperatura 
y para el gas dado) en la entrada y salida del tubo, pero no depende 
de los mismos valores de las presiones p, y pa Esto significa, por 
ejemplo, que la masa del gas que pasa en 1 s a través de un orificio’ o 
capilar con un diámetro de 0,1 mm, no depende de que las presiones 
en los extremos del tubo (o por ambos lados del orificio) sean 0,015 
y 0,014 mm Hg, o sean 0,002 y 0,001 mm Hg, a pesar de que la den- 
sidad media del gas es 10 veces mayor en el primer caso que en el 
segundo (la longitud del recorrido libre de las moléculas para una 
presión de 0,015 mm Hg es próxima a 0,5 cm, es decir, mucho mayor 
- que el diámetro del capilar). 

Esto se explica porque durante el aumento simultáneo de la pre- 
sión a ambos lados del orificio (o capilar), aumenta el número de 
moléculas que pasan tanto en una dirección, como en la otra. Cuan- 
do no existen choques, estas corrientes de moléculas que se enfrentan 
no influyen una sobre la otra y la diferencia de estas corrientes que 
determina la cantidad de gas que pasa queda constante e independien- 
te de la presión. Para los gases densos, la masa que pasa a través 
del capilar, para una diferencia de presiones dada, es proporcional'a la 
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Pa + Po 
2 


presión media del gas como se deduce de la ley de Poiseuille 


(53.3). 

Las fórmulas (53.3) y (53.7) han sido comprobadas con numerosí- 
simos experimentos, cada una de ellas para su zona de presiones. 
En las zonas de presiones intermedias se han establecido fórmulas 
empíricas, aproximadas, que describen la corriente del gas. 

Las fórmulas (53.3) y (53.7) se emplean durante el cálculo de las 
medidas geométicas (del diámetro y longitud) de los conductos tubu- 
lares, destinados para el paso de un gas con una velocidad determi- 
nada, por ejemplo, para evacuar a un gas de cualquier vasija. De 
estas fórmulas se ve hasta qué punto es grande la dependencia entre 
la velocidad de evacuación! y el diámetro del tubo, que une el volu- 
men a evacuar con la bomba. Con la elección errónea del diámetro 
del tubo (muy pequeño) puede ocurrir que la cantidad de gas, que es 
capaz de dejar pasar el conducto tubular, sea menor que la que puede 
evacuar la bomba. En este caso no se puede utilizar totalmente el 
rendimiento de la bomba. 


$ 54. CORRIENTE MOLECULAR DE UNA MEZCLA DE GASES. 
SEPARACION DE LAS MEZCLAS GASEOSAS 


Las propiedades particulares de la corriente molecular de los 
gases a través de un orificio o capilar, se utilizan para la separación 
de las mezclas gaseosas. 

Anteriormente se mostró, que tanto para: la corriente molecular, 
como para la efusión molecular por tubos, la cantidad de gas, que 
pasa en una unidad de tiempo, es inversamente proporcional -a la 
raíz cuadrada del peso molecular del gas: 


pe 

Vr 
Mientras más ligero sea el gas, tanto mayor será la corriente de gas 
para unas mismas condiciones. De aquí se deduce,' que si hacemos 
pasar a través de un sistema de orificios o capilares una mezcla 
de gases, que se diferencian uno del otro por su peso molecular, y 
por lo tanto, también por las velocidades térmicas de sus moléculas, 
entonces, la corriente molecular de la componente más ligera de la 
mezcla, será mayor que la de la pesada. Esto conduce a que a la salida 
de los orificios o de los capilares, cambie la composición de la mezcla: 
la concentración de la componente ligera en la mezcla, será mayor 
que su concentración a la entrada. La mescla se enriquece de com- 

ponente ligera. 

No es difícil calcular el grado de AR de la mezcla durante 
su corriente molecular a través de un orificio o capilar. Como ya fue 
indicado en el capftulo anterior, el grado de enriquecimiento de la 


14* 
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mezcla, está admitido caracterizarlo por el coeficiente de enriqueci- 
miento e. Recordemos: una vez más cómo se determina, 
Supongamos que la concentración de la componente ligera en la 

mezcla inicial es igual a Cy. Entonces, la concentración de la com- 
ponente pesada será igual a 1 — C, y la concentración relativa de la 
componente ligera será, evidentemente, igual a 

-Lo 

E 


Como resultado del paso del gas a través“del orificio o capilar, 
la concentración de la componente ligera, crecerá hasta un valor 
determinado C, y, correspondientemente, la concentración de la 
componente pesada resultará igual a 1 — C,, y la concentración rela- 
tiva de la componente ligera será igual a: 

C: 
1=C,* 


Evidentemente, esta concentración relativa es mayor que la ini- 
cial, es decir, 


am (ri) >t l (54.1) 


Esta relación sería igual a la unidad, si no existiese enriqueci- 
miento. 

Al coeficiente de enriquecimiento e, nosotros lo llamábamos 
(véase cap. III), desviación entre la relación de las concentraciones 
relativas y la pri Esto significa que 


Cı 
TA te: is 


Si los pesos moleculares de ambas componentes se diferencian 
poco uno del otro, como esto tiene lugar, por ejemplo, en los isótopos, 
entonces el coeficiente de enriquecimiento es bastante pequeño: 


eZ l. 


En este caso, la ecuación (54.2) se simplifiga y puede ser repre- 
sentada en la forma: 


Cı — Ca = EC, (1 — C). (54.3) 


Calculemos el valor del coeficiente de enriquecimiento e. 

Examinemos dos volúmenes de gas, separados por un sistema 
de orificios (o capilares) D (fig. 64). 

Supongamos que en el punto A entra la mezcla gaseosa inicial 
bajo la presión pp, con una concentración Co de la componente lige- 
Ta. Una pequeña parte de la mezcla, pasa luego por el sistema de 
orificios D, y enriqueciéndose en componente ligera, sale a través 


$ 54. Corriente molecular de una mezcla de gases 213 


de A, bajo la presión p,. La parte restante se evacua (véase fig. 64). 
Supongamos que 
Po > Pi Po — Pı = AP. 


Las medidas de los orificios son tales, que la corriente de gas 
a través de ellos resulta ser. molecular, es decir, en los límites de la 
superficie de los orificios, las moléculas no chocan entre sí, y por 


c a Mezcla enriquecida ` 
na H pa con componente ligera 


inicia 


Mezcla enriquecida 
con componente pesada 


FIG. 64 


consiguiente, cada componente de la mezcla se mueve independien- 
temente una de la otra. Designemos a las presiones parciales de las 
componentes ligera y pesada a la entrada y salida por: Pr, Pp, PiL» Pip- 
Esto significa que 


PL=CoPo; Pp=(1—Co) Po; pin==C1P;; 
Pip = (1 —Ci) pi- 


Designando los pesos moleculares de las componentes ligera y 
pesada de la mezcla a través de uz y up Correspondientemente, obte- 
nemos, para la corriente Qz, de componente ligera a través del orificio, 
la expresión [de acuerdo (52.5) y (53.5)): 


: A 
Qr =g Pn) = z C—C) (54.4) 
y para la corriente de la componente pesada 


A 
Q == (29210) =g Co lC) pil, 
p i 
donde para el orificio 


S 
A =—, 
V 2x0RT 
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y para el capilar 


Designando la relación a a través de K (K < 1), entonces: 
0 


Q, = vi Pol[Co—KC4), 
Qp = e PoL(1 —Co) —(1— C) K]. 
P 
Luego es evidente, que Ka PP y, por consiguiente, 
1-4 
Ca— KC, (54.5) 


HL 1—C —K(1-—C,)* 


Después de cd transformaciones, obtenemos el cambio de 
concentración de la mezcla que nos interesa: 


(Y 2-1) UK) U—C)C, 


O AI (54.6) 
+ (Y #2 —1) 4—6) 
PL 


De esta fórmula se ve, que el cambio de concentración (enrique- 
cimiento) de la mezcla de gases, durante la efusión molecular a través 
de un orificio o de un capilar, es tanto mayor, cuanto mayor sea la 


relación #2 , es decir, mientras más fuertemente se diferencien una 


de otra las masas de ambas componentes de la mezcla. 

El método expuesto obtuvo un significado especial, debido al 
problema de separación de isótopos que, diferenciándose sólo por sus 
masas, no pueden ser separados por los métodos químicos corrientes. 
La utilización de la diferencia entre las velocidades de la corriente 
molecular de los átomos de los isótopos para su separación resulta ser 
más efectiva que muchos otros métodos. 

Para las mezclas de isótopos, la diferencia de los pesos molecu- 
lares, corrientemente, es insignificante (constituyen una excepción 
los elementos ligeros, como el hidrógeno y el helio), ya que la rela- 


ción a es próxima a la unidad. En este caso, la ecuación (54.6) se 


simplifica mucho. Si designamos la diferencia pp — py, a través 
de Apu, entonces 


V =y iE 
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donde p ERE es el peso molecular medio de la mezcla. Ya 
que para los isótopos, la diferencia relativa de.los pesos moleculares 
ma es pequeña ( ES 1), entonces, limitándonos a los dos primeros 


: A g Apyuz 
miembros del binomio de Newton (1+35) , obtenemos 


Colocando este velor de Y te en (54.6), obtenemos: 


Ap 
ZE (1—K)C, (1—C,) : 
En SG (54.7) 


Cı == Co = 
1 +- =G) 


El segundo miembro del denominador de esta formula lo podemos 
despreciar en comparación con la unidad, ya que > Z 1. Entonces: 


C¿—C, == + C.(1—Cy) (1—K). (54.8) 


Utilizando ahora las expresiones (54.3) y (54.8) podemos obtener, 
para el coeficiente de enriquecimiento la expresión: 


<= C.—C, _ Ap —K J : 
== 1—RK). (54.9) 


Como era de esperar, el coeficienie de enriquecimiento, resultó 
ser tanto mayor, cuanto mayor sea la diferencia relativa de los pesos 
A - . PA 
moleculares T de las componentes de la mezcla isotópica, y crece 
y z Son s 4 PAET 
con el aumento de la relación de las presiones A =; que origina 
1 


la efusión. Por eso, para mantener el proceso continuo de separa- 
ción, sería necesaria una bomba que mantuviesa la relación de presio- 
nes necesaria, o como dicen, el salto de presión bajo cuya acción 
pasa el gas a través de la pared. 

En las últimas decenas de años, con el método de efusión mole- 
cular, se consiguió realizar la separación de un gran número de mezclas 
de elementos isótopos, que eran gases o que formaban mezclas gaseo- 
sas. Así fueron separados los isótopos del neón (Ne). Para la separación 
del isótopo de carbono con peso atómico 13 del isótopo principal C*? 
se utilizó el compuesto gaseoso de CH, (metano). 

Del mismo modo para la separación de los isótopos de uranio 
con pesos atómicos 235 y 238 (U*5 y U?8) se utiliza el compuesto UF, 
del hexafluoruro de uranio, que posee una gran tensión de vapor. 
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Como ya se indicó, la diferencia relativa de los pesos moleculares 
o atómicos 4E es una, magnitud pequeña para la mayoría de los 


isótopos. Es decir, también es pequeña la magnitud del coeficiente 
de enriquecimiento e,. ya que la efusión, solamente, da un cambio 
pequeño de concentración del isótopo correspondiente. Por eso, 
para un gran enriquecimiento de la mezcla con uno de los isótopos, 
se repite muchas veces el proceso de la corriente molecular. Tal 
repetición consecutiva del proceso de enriquecimiento, realizado 
de un modo continuo, complica mucho la utilización práctica del 
método, a pesar de la sencillez del mismo principio de enriqueci- 
miento. Á pesar de ello, precisamente, este método adquirió un 
gran desarrollo industrial. 

Al método de enriquecimiento descrito, frecuentemente, le lla- 
man injustamente método de difusión, mientras que en realidad se 
le debe llamar método de efusión: La difusión, como se sabe, se reali- 
za a Cuenta de la diferencia de concentraciones de las componentes, 
con la condición de que la presión del gas sea en todas partes igual. 
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Como se sabe, la difusión en los gases se realiza gracias a los movi- 
mientos térmicos de las moléculas, y si ella sólo se detrminase por la 
velocidad de estos movimientos, entonces, se desarrollaría casi instan- 
táneamente. Sólo los choques fracuentes entre las moléculas hacen 
de la difusión un proceso bastante lento. 

En el vacío, cuando no hay choques entre las molécules, la difu- 
sión de los gases, la penetración de un gas en el otro, se determina 
realmente por la velocidad de los movimientos térmicos de las molé- 
culas, y aquí, esto ya no es un proceso lento. Las moléculas sin ningu- 
na limitación por los choques, penetran sin dificultad en cualquier 
parte de la vasija y la difusión se realiza muy rápidamente. 

Además de las velocidades de los movimientos moleculares, en la 
difusión también influyen las dimensiones y la forma de la vasija 
en donde ella se realiza. Si la difusión se realiza en una vasija cilín- 
drica, entonces, el coeficiente de difusión (más exactamente, el coefi- 
ciente de autodifusión) se determina por la siguiente fórmula: 


D= God, 


donde ves la velocidad media de las moléculas, y d es el diámetro del 
tubo. 

Esta fórmula se diferencia de la expresión para el coeficiente de 
difusión de un gas denso, en que en lugar de la longitud del recorrido 
libre, en ella entra el ciámetro del tubo. Entre tanto, para las con- 
diciones del vacío, la distancia entre las paredes de la vasija se puede 
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considerar, precisamente, como la longitud del recorrido libre, ya 
que las partículas chocan, precisamente, con las paredes. 
Difusión no estacionaria. El siguiente experimento ilustra el 
proceso de difusión en condiciones del vacío. A pesar de que los gases 
que difunden se encuentran en este experimento a la presión atmosfé- 
rica, sin embargo, las condiciones del vacío se aseguran con que el 
gas difunde a través de una substancia porosa, en la cual las dimen- 
siones de los poros son menores que la longitud del recorrido libre 
a la presión atmosférica. La va- 
sija A (fig. 65) construida de una 
substancia ¡porosa (por ejemplo, 
de porcelana sin recocer) está 
unida con un manómetro M. La 
vasija se coloca en un vaso lleno 


de hidrógeno (el vaso B está 
boca abajo, para que no se vuele 
el hidrógeno). En seguida, em- . 
pieza a subir la presión en la 
vasija A, que hasta ahora estaba Hidrógeno 


rellena con el aire atmosférico. 
Esto se manifiesta por la diferen- 
cia de los niveles del líquido en 
ambos codos del manómetro M. 
Después que la presión en la va- 
sija A, alcanza un valor máximo 
determinado, ella empieza a des- 
cender y alcanza al fin y al cabo 
su valor inicial. Si después de 
esto quitamos el vaso con hi- 
drógeno, la presión en la va- 
sija A desciende más bajo que la atmosférica, ahora llega hasta 
un valor mínimo determinado, y luego después de un cierto 
tiempo, de nuevo alcanza el valor inicial. Todo esto se expli- 
ca, sencillamente, por la diferencia en la velocidad de los movimien- 
tos térmicos de las moléculas de hidrógeno y aire. 

En efecto, al principio, cuando en el interior de la vasija A 
había aire puro y fuera (en el vaso B) de ella hidrógeno, las moléculas 
de este último penetraban en A con mayor velocidad que las molé- 
culas de aire difundían de A a B. Por eso, la presión en la vasija A 
crecía. Bajo la acción de la diferencia de presiones originada, empieza 
a fluir la mezcla hacia afuera y se iguala la presión. 

Después de que se separa el vaso con hidrógeno, de nuevo la 
vasija A se encuentra rodeada por el aire atmosférico, mientras que 
en su interior se encuentra una mezcla de aire con hidrógeno. Las 
moléculas de hidrógeno, como más ligeras, ahora difunden de' nuevo 
hacia afuera, a través de la pared porosa de la vasija A, y ya que 


IZ) 


Loa 


SY 


SSS 


FIG. 65 


218 Cap. IV. Fenómenos físicos en los gases enrarecidos 


la difusión contraria del aire en A se realiza más lentamente, des- 
ciende la presión en el interior de la vasija. 

El experimento descrito representa en sí un ejemplo de difusión 
no estacionaria, ya que la concentración del gas que difunde cambia 
continuamente. Pero él da una representación, suficientemente, de- 
mostrativa sobre el mecanismo de la difusión. 


$ 56. DIFERENCIA DE PRESIONES ENTRE LAS PARTES DEL GAS 
DISTINTAMENTE CALENTADAS (TRANSPIRACION TERMICA) 


La ausencia de choques entre las moléculas en el gas enrarecido 
conduce a una condición particular de equilibrio entre las distintas. 
partes del gas en el volumen cerrado. 

Sean A y B dos partes de una vasija con gas, cuyas temperaturas 
son correspondientemente Ta y Tp, que están unidas una con otra 
mediante un orificio S (fig. 66). 
¿En qué condiciones se establece 
el equilibrio entre las partes A y 
B, es decir, no se realiza el movi- 
miento del gas? Evidentemente, 
el equilibrio se establecerá en el 
caso, cuando en un mismo tiempo, 
por ejemplo, en un segundo, el 
número de moléculas que pasan 
de A a B sea igual al número de 

FIG. 66 moléculas que pasan en dirección 
contraria. 

El número de partículas, que pasan en un segundo a través 
del orificio S, es proporcional al producto del número de partí- 
culas en la unidad de volumen por su velocidad térmica. Por 
eso, la condición de equilibrio del gas se escribe en la forma 


NAVA =NpUg (56.1) 


donde R4,UA, Ny y Vg Son las densidades y las velocidades térmicas 
medias de las moléculas del gas en A y B. Teniendo en cuenta que 


n, =A — PB 
Aa ka’ B kp’ 


-obtenemos la condición de equilibrio 


s decir, las presiones en ambas partes del gas resultan ser propor- 
cionales a la raíz cuadrada de las temperaturas de estas partes. Para 
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los gases densos la condición de equilibrio es, como se sabe, la 
igualdad de las presiones en todas las partes del gas: 


Pa = Pa» 


Tal diferencia en las condiciones de equilibrio parece extraña 
a primera vista, ya que la igualdad (56.1) no contiene nada que se 
refiera, exclusivamente, al gas enrarecido;. esta igualdad también 
es justa para el gas denso. Pero, los choques de las moléculas, para 
las presiones corrientes, originan el movimiento del gas en su 
conjunto, lo cual conduce al equilibrio de las presiones. En el gas 
enrarecido las moléculas se mueven independientemente unas de 
otras y la diferencia de temperaturas no puede originar el movimiento ` 
de todo el gas. 

He aquí, por que también se infringe la ley de Pascal en los 
gases enrarecidos. Esta ley se refiere al caso cuando el gas se com- 
porta como un líquido corriente, es de- 
cir, como un medio continuo. Pero para 474% Vapor 
presiones pequeñas se manifiesta en sŵ. r 
medida completa la estructura molecular 
del gas y no se le puede considerar como 
un medio continuo. E 

La experiencia, en efecto, confirma 
la fórmula (56.2). f D 

Los experimentos para observar la d 
diferencia de presiones, entre dos partes 
de una vasija con gas, distintamente 
calentadas, separadas por orificios :pe- 
queños (pequeños en relación a lalong- 
gitud media del recorrido libre de las A 
moléculas) fueron realizados por pri- 
mera vez por O. Reynolds (en el año 
1879), que le dio a este fenómeno el 
nombre de transpiración térmica. El esquema del experimento de 
Reynolds está expuesto en la fig. 67. 

¡Una placa S de substancia porosa (en lugar de orificio) está 
sujeta entre dos anillos de ebonita, cerrados por los discos metálicos 
D, y D,. El gas a investigar (aire) está encerrado en el volumen 
entre estos discos metálicos y la pared porosa. El disco D, se refrigera 
con agua corriente, y el disco D, se calienta con vapor caliente, 
como está indicado en la fig. 67. De este modo, se crea una diferencia 
. de temperaturas entre los volúmenes de gas a ambos lados de la 

placa porosa. Con ayuda de manómetros, unidos a través de los 
tubos L, y L, a ambas partes de la vasija, se midieron las presio- 

neS Pi Y Pe 
Las mediciones mostraron que para presiones suficientemente 
pequeñas la ecuación (56.2) se cumple bastante satisfactoriamente. 
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Para grandes presiones, desaparecía la diferencia de presiones entre 
ambos volúmenes. 

El fenómeno de la transpiración térmica que acabamos de des- 
cribir tiene una grán importancia para la medición de la presión 
en el vacío, en el casó cuando el manómetro que se encuentra, natu- 
ralmente, a la temperatura ambiente, está unido con el volumen 
a investigar por un canal estrecho (tubo), y el propio volumen se 
encuentra a una temperatura diferente a la del ambiente. Así, por 
ejemplo, en aquellas partes de los aparatos, que se encuentran a la 
temperatura del nitrógeno líquido (77 K), la presión será solamente 
igual a 0,55 de la presión medida por el manómetro, que se encuen- 
tra a la temperatura ambiente. Exactamente igual, la presión en la 
vasija, calentada en el horno hasta los 2 000 grados, será casi tres 
veces mayor que la indicación del manómetro, unido a esta vasija. 


$ 57. ELEMENTOS DE LA TECNICA DEL VACIO 


La obtención de bajas presiones, o lo que es lo mismo, de un 
alto vacío en el volumén de una y otra vasija, exige unos métodos 
específicos y correspondientemente aparatos especiales. En los 
últimos años, han adquirido un valor importante muchos procesos 
físicos y técnicos que se desarrollan en un vacío elevado. Ha sido 
elaborado un equipo para crear tal vacío y para mantenerlo y han 
sido creados aparatos para la medición de presiones muy bajas del 
gas. 

Con ayuda de las instalaciones de evacuación actuales se consiguió 
alcanzar una presión próxima a 101% mm Hg. Para tal presión la 
densidad de moléculas (número de moléculas en la unidad de volu- 
men) constituye aproximadamente: 


3-10 10-13 4000 cmo. 


n =-—60 


Es cierto, que un vacío tan elevado sólo se puede obtener en un 
volumen no muy grande, en una vasija enteramente de vidrio, 
si de la superficie de sus paredes, por medio de un largo calenta- 
miento, han sido extraídos los gases absorbidos. Sin embargo, tam- 
bién en grandes volúmenes de un equipo metálico, que tiene más 
tendencia a absorber los gases que el vidrio, se consiguió crear un 
vacío, correspondiente a la presión de 1010—10- mm Hg. 

Naturalmente, se puede crear un vacío todavía más elevado por 
un camino muy sencillo en su principio, bajando la temperatura de la 
vasija, en donde se debe crear este vacío, hasta una magnitud del 
orden de centésimas de grado (según la escala de Kelvin). Para tal 
temperatura la tensión del vapor de cualquier substancia, es insig- 
nificantemente pequeña. Incluso la tensión del vapor del helio, que 
no se solidifica a ninguna temperatura, ya para esta temperatura 
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es menor que 107% mm Hg. En estas condiciones se puede decir 
que en la vasija se ha creado el vacío completo. Sin embargo, tal 
procedimiento de obtener un alto vacío no puede tener significado 
práctico, en vista de la complejidad y de la carestía de los medios 
para obtener temperaturas tan bajas. 

Más adelante serán brevemente descritos los medios que se utili- 
zan en la práctica de la Ciencia y la Técnica actuales, para crear 
un alto vacío y los métodos de medición de las presiones pequeñas. 

Bombas. Cualquier instalación que sirve para evacuar el gas de 
cualquier volumen, es decir, para extraer de él las moléculas gaseo- 
sas se llama bomba. 

Se llama alto vacío a las presiones inferiores a 10-5 mm Hg. 
Esto es, naturalmente, un límite convencional. 

La bomba de vacío debe extraer el gas de la vasija a evacuar 
y echarlo al exterior a través del «tubo de escape» de la bomba, 
venciendo con ello la presión exterior, que por eso se llama con- 
trapresión. Cuanto más alto sea el vacío (cuanto más baja la presión), 
que se exige obtener, tanto menor debe ser la contrapresión a la 
salida del tubo de escape de la bomba. 

No existen tales bombas que puedan evacuar el gas hasta la pre- 
sión del orden de 10-*—107% mm Hg (o más baja) y echar el gas 
evacuado a la atmósfera, es decir, con una contrapresión de 760 mm 
Hg. Por eso, para crear una contrapresión suficientemente baja, 
se utilizan las bombas de enrarecimiento preventivo o como se 
llaman, frecuentemente, bombas de vacío preliminar. Ellas se unen 
en serie con la bomba que ya crea el alto vacío que se exige, la 
bomba de vacío elevado. 

La bomba de vacío preliminar trabaja directamente contra la 
presión atmosférica. 

Bombas de vacío preliminar. De los muchos tipos que existen de 
bombas de vacío preliminar las más usadas son las bombas de aceite 


FIG. 68 


rotatorias de distintas construcciones. La construcción de una de 
estas bombas y su principio de acción está representada esquemáti- 
camente en la fig. 68. 

Un cilindro de acero R (rotor) engrasado con aceite, gira en una 
camisa cilíndrica X dotada de dos tubuladuras de entrada y de sali- 
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da. Los centros de la camisa y del rotor no coinciden; el rotor gira 
de tal modo que siempre se ajusta compactamente a la parte supe- 
rior de la pared interior de la camisa. En el plano diametral del 
rotor están colocadas dos placas-paletas planas A y B, separadas 
por un muelle situado entre ellas. Las paletas se aprietan, compac- 
tamente, por el muelle, contra la superficie interior de la camisa, 
dividiendo su volumen en dos o tres partes, en dependencia de la 
posición del rotor durante su rotación. Cuando las paletas se encuen- 
tran en la posición indicada en la fig. 68,b, entra en la camisa una 
porción de gas del volumen a evacuar, a través de la tubuladura 
de entrada. Luego (en la posición indicada en la fig. 68,c), esta 
porción resulta estar separada de la tubuladura superior como resul- 
tado del giro del rotor, y durante el movimiento sucesivo del rotor 
se comprime por la placa B y se expulsa al exterior, a través de la 
válvula de escape en la tubuladura de salida (véase fig. 68,d). A 
continuación entra en la camisa una nueva porción de gas del volu- 
men a evacuar, y así sucesivamente. Se ve fácilmente que en una 
vuelta del rotor el aire del espacio en forma de hoz se evacua dos 
veces por las paletas. Con ayuda de tal bomba se puede conseguir 
a la entrada una presión hasta de 0,05 mm Hg. 

En la fig. 69 se muestra otro tipo constructivo de bomba de 
vacío preliminar. Aquí el rotor en forma de excéntrica R gira alre- 
dedor del eje que pasa por el centro O de la camisa K, pero no por 
el centro del rotor. El rotor está metido en un anillo r dotado de una 
placa hueca P, que tiene un orificio S en su parte ancha. El anillo 
es precisamente el émbolo que empuja al aire a través de la tubula- 
dura de salida. La placa P pasa a través de la charnela C que le 
permite inclinarse a ambos lados de la posición vertical. Durante 
el giro del rotor, el anillo r siempre se ajusta a la superficie interior 
de la camisa y junto con la placa P divide en dos o tres partes el 
espacio de la camisa. 

En la fig. 69,a se muestra la bomba en la posición, cuando se 
absorbe el gas del volumen a evacuar a través de la tubuladura 
de entrada /. En la fig. 69,b se indica la posición, cuando el gas 
se expulsa al exterior a través de la tubuladura de salida JI. Durante 
el trabajo la bomba se enfría con agua corriente, que pasa por el 
espacio W, que rodea a la camisa. 

Bombas de vacío elevado. A diferencia de las bombas mecánicas 
de vacío preliminar descritas en las bombas de vacío elevado actua- 
les, no existen ningunas partes mecánicas móviles. Su funciona- 
miento está basado en que las moléculas del gas que se evacua, son 
arrastradas por un chorro de vapor de cualquier líquido, corriente- 
mente de mercurio o de aceite. Por eso estas bombas se llaman de 
chorro de vapor. Frecuentemente, se les llama difusoras, ya que su 
acción está ligada con la difusión de las partículas del gas a eva- 
' cuar en el chorro de vapor. 
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Las bombas de vacío elevado de este tipo sólo pueden trabajar: 
para una contrapresión suficientemente pequeña, que se asegura con 


a y 
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FIG. 69 


la bomba de vacío preliminar. Por eso, la bomba difusora se une en 
serie con la bomba de vacío preliminar, .de tal modo que el escape: 
de la bomba difusora esté unido 
con la entrada de la bomba de vacío A 
preliminar. H W 

El esquema constructivo de 
la bomba difusora de vapor de 
aceite, que es la más difundida 
en la actualidad, se muestra en 
la fig. 70. En el fondo de la vasi- 
ja C, corrientemente metálica, se 
encuentra el líquido a evaporar 
L. La evaporación se asegura con 
un calentador eléctrico K. El volu- 
men a evacuar se une al extremo 


superior A de la bomba, y su tubu- 
ladura de escape B al tubo de entra- k 
da de la bomba de vacío prelimi- FIG. 70 


nar. Después de que la bomba de 

vacío preliminar ha creado la presión necesaria en la bomba y en el 
volumen a evacuar, se conecta el calentador y el líquido empieza 
a evaporarse intensamente. El vapor se eleva por el tubo T colocado 
sobre el líquido y se lanza a gran velocidad por la tobera S, donde 
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se termina el tubo T, y luego se condensa en las paredes y escurre 

hacia abajo al fondo de la vasija; las paredes de la vasija están 

rodeadas por una camisa P por cuyo interior pasa agua. El calen- 
tador y el refrigerador de la bomba aseguran, de tal forma, la cir- 
culación continua del vapor. 

Las moléculas del gas a evacuar que vienen de la zona A son 
artaídas por el chorro de vapor, lanzado por la tobera, se trasladan 
a la parte inferior de la bomba, donde caen en la tubuladura B y son 

expulsadas a la atmósfera por la bomba de 

` vacío preliminar. 
La función fundamental del chorro de va- 
por se reduce a entregar parte de su. impulso 
(cantidad de movimiento) a las moléculas del 
gas que se evacua y dirigirlas hacia abajo a 
la tubuladura de escape. La presión del gas en 
la salida de la bomba de vacío elevado, evi- 
dentemente, será igual a la presión creada por 

G la bomba de vacío preliminar, es decir, apro- 

; ximadamente, a 102 mm Hg. 

. La presión límite, hasta la que puede 
ser evacuada la vasija unida con A, se de- 
termina fundamentalmente, por la tensión del 
vapor del líquido de trabajo, cuando la tem- 
- peratura del agua de refrigeración es mayor 

' que la de la tobera. Por eso, en calidad de 

líquido de trabajo para las bombas de vacío elevado se elige tal 

tipo de aceite que tenga una tensión del vapor pequeña a la tem- 
peratura ambiente. ` 

Examinemos un poco más detalladamente, el mecanismo de 
acción de la bomba de chorro de vapor. 

En la fig. 74 se muestra, en escala aumentada, la parte de la 
tobera S y la pared a refrigerar del cuerpo de la bomba próxi- 
ma a ella. 

Hasta el comienzo de la acción de la bomba, la presión en el 
volumen a evacuar, ya es suficientemente pequeña para que la lon- 
gitud del recorrido libre de las moléculas sea comparable con las 
medidas de la tubuladuza A de entrada (véase fig. 70), que une 
la bomba con el volumen a evacuar. Esto significa, que las molécu- 
las del gas no sufren, prácticamente, choque unas con otras. En todo 
caso, ocurren más frecuentemente los choques de las moléculas 
con las paredes que sus choques mutuos. En estas condiciones, la 
única causa para qué unau otra molécula de gas caiga en la bomba, 
por ejemplo, la molécula a (fig. 71), es la coincidencia casual de la 
dirección de la velocidad de esta molécula, con la dirección de arriba 
abajo, es decir, «desde la zona A al chorro de vapor B. En otras 
palabras, el gas que se evacua, difunde desde la vasija a evacuar 


FIG. 71 
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hacia el chorro de vapor (precisamente por eso, las bombas de este 
tipo también se llaman difusoras). Si como resultado del choque de 
la molécula a con la molécula de vapor del chorro, ella cae dentro 
del chorro, entonces, prácticamente, ya no puede volver atrás, 
ya que la presión del vapor en el chorro es bastante grande; 
tener en cuenta la difusión contraria de las moléculas. Esto signi- 
fica que las moléculas de gas son «atraídas» por el chorro. 

Naturalmente, algunas moléculas de gas que chocaron con las 
moléculas de vapor, pueden adquirir una velocidad dirigida desde 
el chorro. Pero esto no significa que no serán evacuadas ya que en 
uno de los choques sucesivos, ellas reciben a pesar de todo la direc- 
ción de movimiento necesaria. 

El hecho de que algunas moléculas reciben, al chocar con las 
moléculas de vapor, una velocidad dirigida al contrario, hacia la 
tubuladura de entrada, sólo disminuye un poco la velocidad de 
evacuación. El trabajo de la bomba no lo determinan estos casos, 
relativamente raros, sino la circunstancia de que las moléculas que 
difundieron dentro del chorro, prácticamente, ya no pueden volver 
atrás. Y ya que la velocidad de difusión en el vacío, como sabemos, 
es muy grande, entonces las bombas a chorro de vapor poseen una 
gran velocidad de evacuación. 

Las moléculas que cayeron en el chorro, o bien se lanzan por él, 
directamente, al lado de la bomba de vacío preliminar, o bien cho- 
can contra la pared en la cual se realiza la condensación del vapor. 
Durante esta condensación, se libra el gas apresado por el chorro 
y también se evacua por la bomba de vacío preliminar. 

Corrientemente, las bombas a chorro de vapor tienen no una, 
sino varias toberas (frecuentemente 2-3), que actúan sucesivamente 
(bombas multiescalonadas). 

Las bombas difusoras actuales permiten producir la evacuación 
hasta una presión del orden de 10-?—40-1 mm Hg, y para determina- 
das condiciones se pueden obtener presiones más bajas. Pero un vacío 
tan alto se puede obtener con la condición de una hermetización 
completa de”todo el sistema de vacío. Tambien es necesario que la 
superficie de la vasija a evacuar y de las otras partes del sistema 
de vacío no desprendan gases (no «gaseen»). Ambas condiciones, 
fundamentalmente la segunda, es muy difícil de satisfacerlas en la 
práctica. La cuestión consiste en que, corrientemente, de la super- 
ficie de casi todos los cuerpos siempre se desprenden gases en mayor 
o menor cantidad, bien los adsorbidos por la superficie, o bien 
diluidos dentro de ella. Para un alto vacío es suficiente que se des- 
prenda una cantidad bastante pequeña de gases, para cambiar 
visiblemente la presión en un gran volumen. 

Sorción del gas (getteres). Una serie de substancias poseen la 
propiedad de absorber o, como se dice, sorber una gran cantidad 


de gases. Como ejemplo típico de. tales: sorbentes sirve-el-carbón;---' 
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cuyas propiedades de absorber los gases pesados ya hace tiempo que 
se emplean en las caretas contra gases. La capacidad del carbón 
de absorber se determina, fundamentalmente, por el gran desarro- 
llo de su superficie, condicionada por su estructura porosa. Para la 
creación de una gran superficie, el carbón se somete a una elabora- 
ción especial (activación). La capacidad sorbente.del carbón es, 
particularmente, grande para bajas temperaturas. Esta propiedad 
se utiliza para la evacuación de los gases y para el mantenimiento 
del alto vacío conseguido. 

Algunas substancias poseen la propiedad de absorber gases com- 
pletamente determinados, debido a que reaccionan químicamente 
con ellos, formando uniones sólidas. El titanio posee tales propieda- 
des, absorbe grandes cantidades de hidrógeno. Esta propiedad del 
titanio se utiliza en una serie de intalaciones en donde se exige eva- 
cuar el hidrógeno. Las substancias absorbentes de, gases, algunas 
veces se llaman getteres. : 
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Para la medición de presiones pequeñas se ha elaborado una serie 
de métodos. Aquí describiremos algunos de ellos. 

Es conveniente señalar que no existen tales aparatos para la 
medición de presiones pequeñas, que sean útiles para todo el inter- 
valo de presiones, comprendidas bajo el concepto de vacío, lo mismo 
que tampoco hay aparatos capaces de medir cualquier presión alta. 

Aquí describiremos los aparatos fundamentales (manómetros), 
que se utilizan, más frecuentemente, en la técnica del alto vacío. 
Empezamos por las presiones más pequeñas. l 

Manómetros de ionización. Su construcción se diferencia muy 
poco de las lámparas amplificadoras de tres electrodos. Su principio 
de acción está basado en que una parte determinada de moléculas 
o átomos del gas, cuya presión está sometida a medición, se ioniza, 
es decir, se transforman en iones cargados positivamente. Bajo la 
acción del campo eléctrico externo, se origina una corriente eléctrica 
iónica, cuya fuerza se mide con el aparato correspondiente (galvanó- 
metro). ; i 

Si la potencia del ionizador es constante, entonces la fuerza de la 
corriente iónica į, es proporcional a la densidad de iones (su número 
en la unidad de volumen); la última, como se sabe, es proporcional 
a la presión p del gas. Por eso, se puedé escribir: i 


i = yp. 


Estableciendo con un experimento especial el valor del coeficien- 
te y de proporcionalidad, obtenemos la posibilidad de determinar 
la presión del gas, según la corriente ¿ medida. 
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En los manómetros de ionización ` durante el choque de los elec- 
trones con las moléculas (átomos) del. gas, se produce la ionización 
del gas. Esta ionización se realiza en-le lámpara de tres electrodos, 
unida al volumen a evacuar, en el cual se mide la presión. El esque- 
ma de conexión del manómetro de ionización se muestra en la fig. 72. 


Los electrones que ionizan el gas, que rellena la lámpara (su 
presión, naturalmente, es igual a la que se mide) se desprenden del 
hilo de incandescencia que es el. 
cátodo. La corriente de icandescen- 
cia se mantiene con la batería B, 
y se regula con el reóstato R. 

Los electrones emitidos por el 
cátodo K se aceleran con el campo 
eléctrico que hay entre el cátodo y 
la rejilla C, cuyo potencial, como 
se indica en la fig. 72, se mantiene 
positivo en relación al cátodo, con 
ayuda de una fuente B, de fuerza 
electromotriz. 

Los electrones que pasaron a 
través de la rejilla ionizan el gas 
en el espacio entre la rejilla y el 
colector K,, cuyo potencial se man- - 
tiene negativo en relación a la rejilla, con ayuda de la fuénte By. 
Por eso, los iones positivos, formados durante ia ionización del gas, 
se mueven hacia el colector, creando una corriente iónica. Los elec- 
trones vuelven atrás hacia la rejilla. La intensidad de la corriente 
iónica i se mide con el galvanómetro G. 

Para que la intensidad de la corriente iónica sea proporcional 
a la presión del gas, es necesario que la intensidad de la corriente 
electrónica (es decir, la potencia del ionizador) se conserve constante.. 
La constancia de la intensidad de la corriente electrónica se controla 
con el galvanómetro Gy. 

-El manómetro de ionización debe ser graduado, es decir, se debe 
determinar el coeficiente y que liga la intensidad de la corriente de 
ionización con la presión del gas. Para esto, es necesario medir la 
intensidad de la corriente iónica para algunos valores de presiones 
conocidos, medidos con otro manómetro (por ejemplo, con el 
manómetro de Mac-Leod). 

Un incoveniente del manómetro de ionización consiste en la. depen- 
dencia de sus indicaciones de la composición del gas (el coeficiente 
y es diferente para los distintos gases). Con el manómetro de ioniza- 
ción se, pueden medir presiones desde 107*. hasta 10-1* mm Hg. 

Manómetro termoeléctrico. Para medir las presiones entre los. 
límites desde 0,1 hasta 10-3 mm Hg se utiliza, corrientemente, el 


15* 


FIG. 72 
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manómetro cuya acción está basada en la dependencia entre la con- 
ductibilidad calorífica del gas y la presión. 
` Para presiones muy pequeñas (en un alto vacío), el coeficiente 
de conductibilidad calorifica del gas, como vimos, es proporcional 
a la presión. En el dominio de presiones de 0,1-0,001 mm Hg, el 
coeficiente de conductibilidad calorífica cam- 
' bia ya, visiblemente, con la presión, a pesar 
de que no es, rigurosamente, proporcional 
a la última. Esto, precisamente, se utiliza en 
los manómetros del tipo- que --describimos. 
Uno de los manómetros más usados de tal 
tipo, es el manómetro termoeléctrico, cuyo 
esquema está expuesto en la fig. 73. ` 
En una vasija L de vidrio (algunas veces 
metálica), unida por un tubo C con el vo- 
lumen a evacuar, está montado un termopar 
T. Su soldadura A se calienta con corriente 
eléctrica, que pasa por un hilo metálico H, 
(calentador) de una fuente B. El calentador está 
en contacto directo con la soldadura del ter- 
mopar. La intensidad de la corriente en el 
calentador.se mantiene constante con ayuda 
de un reóstato R y se controla con un. aparato 
de medida Gy.. Debido al calentamiento de la 
soldadura del termopar, se origina en sus 
extremos una fuerza termoelectromotriz,. que 
se mide con el galvanómetro G. 
FIG. 73 El valor de la fuerza termoelectromotriz 
i está directamente ligado con la presión del gas. 
En efecto, para la intensidad de la corrien- 
te dada en el calentador la temperatura de la soldadura del termo- 
par, que determina el valor de la fuerza termoelectromotriz a medir 
será tanto mayor, cuanto menor sea la transmisión de calor desde 
la soldadura al exterior; la temperatura del termopar se hace 
sonstante, es decir, se establece el equilibrio, cuando la poten- 
cia desprendida por el calentador sea igual a la potencia entregada 
al exterior a través del gas. La transmisión de calor al exterior será 
tanto mayor, cuanto mayor sea la conductibilidad calorífica 
del gas, es decir, mientras mayor sea la presión. De aquí se de- 
duce, que la magnitud de la fuerza termoelectromotriz, medida 
por el aparato, será tanto mayor, cuanto menor sea la presión del 
gas. o i 
-` Àl manómetro termoeléctrico (o más exactamente, a la lámpara 
manométrica) se le adjunta la curva de graduación, curva de la 
dependencia “entre la fuerza termoelectromotriz medida y la pre- 
sión «del gas: Algunas veces en-la escala del aparato está marcada, 
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no sólo la escala de fuerza. termoelectromotriz, sino también la esca- 
la de presiones (esta escala no es uniforme). 

En las figs. 72 y 73 están expuestos los esquemas de- principio 
para la conexión de los manómetros de ionización y, termoeléctrico. 
En calidad de fuentes de corriente se indica en estos esquemas la 


batería galvánica. En realidad los. manómetros. actuales. se..alimen----.------ 


tan de la red de corriente alterna y en lugar de las baterías corres- 
pondientes se utilizan los rectificadores y transformadores, que se 
montan juntos con otras piezas en una misma. caja. 

Manómetro de Mac-Leod. Este es uno de los primeros manómetros 
para medir presiones muy pequeñas, que halló. en su tiempo una 
utilización bastante amplia y que se emplea, Frocuentementa,: hasta 
hoy día. El principio de acción : . ; 
del manómetro de Mac-Leod es muy 
sencillo y consiste en lo siguiente. 

Con el manómetro corriente en 
forma de U ¡no se pueden medir 
presiones pequeñas, debido a la di- 
ficultad en la lectura de pequeñas 
diferencias de los niveles del lí- 
quido en los codos del manómetro. 
Por eso, para la medición de una 
presión pequeña del gas se elige 
un volumen conocido de antema- 
no y completamente determinado 
y se somete a tal compresión, du- 
rante la cual ya es fácil medir 
la presión del gas por la dife- 
rencia de los niveles en el manó- 
metro de mercurio. Por supuesto, 
debe ser conocido el grado de com- 
presión de la porción de gas ele- 
gida. Esta idea ha sido realizada 
en el manómetro de Mac-Leod, 
cuyo esquema está representado en 
la fig. 74. 

Un balón de vidrio H de volu- FIG. 74 
men conocido con un capilar K, . 
soldado a él se comunica a través del tubo « a, con el volumen a eva- 
cuar, en donde se mide la presión. Paralelamente al capilar K, está 
soldado el capilar K, del mismo diámetro que el capilar K,. De 
tal modo el capilar X, siempre está unido con el volumen a evacuar 
y el capilar K, con el balón H. Este último está unido al balón 
abierto E relleno de mercurio por una ramificación by una manga 


elástica. 
Antes de la medición, la vasija Æ está PA a tal aay -que” 


230 Cap. IV. Fenómenos físicos en los gases enrarecidos 


el mercurio del codo izquierdo no se eleve más arriba del punto C. 
Con ello la diferencia de niveles en el balón Æ y en el codo izquierdo 
“es; aproximadamente, igual a 760 mm. En este momento, el balón 
-H sécomunica con el volumen a evacuar. Para medir la presión, 
se eleva la vasija E con 'mercurió y con ello se desconecta al balón 
H del volumen a evacuar. Durante la elevación sucesiva del mercu- 
rio se comprime el gas en el balón H, y se le hace entrar en el capi- 
Tar. Ka El mercurio se eleva hasta que se iguale el nivel del capilar 
K, con el extremo superior del capilar K.,; luego se mide la diferen- 
cia de niveles h en los capilares K, (sobre este nivel se encuentra la 
porción de gas comprimido) y K, (este capilar se comunica con el 
volumen de gas que se mide). En esta posición se lee la diferencia 
de niveles de los capilares. Ella es, evidentemente, igual a la pre- 
sión del gas comprimido. 
Utilizando la. ley de Boyle—Mariotte, no es difícil determinar 
. la presión a medir p (en mm Hg), es decir, la presión inicial en el 
balón H antes de comprimir en él al gas. En efecto, si el volumen 
del balón H es igual a V, entonces 


; pV = hY,, 
donde V, es el volumen del gas comprimido en el capilar K,: 
Y, = nr?h; 


aquí r es el radio del capilar. De donde, 


- El radio r del capilar y el volumen V del balón se determinan 


A se mr? 
de antemano, y por consiguiente, la relación + es una constante 


que caracteriza. al manómetro dado. Es decir, la medida de la pre- 
sión se reduce a la medición de la- diferencia h de niveles en-los capi- 
lares. De esta manera sencilla, se pueden medir presiones desde 
0,1 hasta 107—* mm Hg. 

Los inconvenientes del manómetro de Mac-Leod son los siguien- 
tes: l 
+ 1. El no mide la presión de los vapores saturados, que pueden 
estar presentes en el sistema. de vacío; estos vapores durante la 
compresión se condensan y no cambian su presión. 


2. Los vapores de mercurio que rellenan el manómetro son perju- ` 


dicales para la salud. 
3. El no permite el control continuo de la presión. 
4. Con él no se pueden medir presiones menores de 10-* mm Hg. 


- — -m a o OO Č L. 
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$ 59. INSTALACION DE VACIO 


En la fig. 75 está expuesto el esquema típico de una istalación 
de vacío, que sirve para obtener un alto vacío. 

La bomba de vacío preliminar B,,, está ligada con la bomba de 
vacío elevado B, a través de una manga elástica con la llave h,. 
Algunas veces entre las bombas sé coloca una vasija de vacío preli- 
minar de gran volumen. Cuando existe tal vasija, la instalación 


FIG. 75 


puede trabajar cuando está desconectada. la bomba de vacío. preli- 
minar: el gas evacuado por la instalación se desaloja de la parte de 
alto vacío, no directamente, a la atmósfera, sino a esta vasija. La 
ramificación K, sirve para la conexión del manómetro de bajo 
vacío (de mercurio en forma de U o termoeléctrico). Con la bomba 
de vacío elevado linda el atrapador, refrigerado con aire líquido 
para congelar los vapores del líquido de trabajo, que pudiesen pene- 
trar.en la zona del alto vacío. Un tal atrapador es necesario en aquel 
caso, cuando de líquido de trabajo en la bomba B, sirve el mercurio. 
El tubo b a través de la llave k, conduce al volumen V,, en el cual 
se debe crear un alto vacío. La ramificación K, en este-tubo, sirve 


-para-la- unión del manómetro de alto vacío de Mac-Leod o de ioni- 
zación. Es preferible que la llave k, tenga tres pasos, para que dé 


la posibilidad de unir el volumen a evacuar con'la atmósfera cuando 
trabaja la bomba de alto vacío. 

Está claro, que las instalaciones de vacío se pueden componer 
también por otros esquemas en dependencia de su destino. 


CAPÍTULO V 


GASES NO IDEALES (REALES). 
ECUACION DE VAN DER WAALS 


En los capítulos anteriores fue mostrado que la ecuación de Cla- 
peyron describe suficientemente bien las propiedades de los gases 
conocidos de la experiencia. Pero ¿es esta ecuación realmente exacta 
y cierta para cualquier condición, o solamente corresponde, con 
determinada aproximación, a las relaciones observadas en la expe- 
riencia? : 

Es conocido, que al estudiar estos u otros fenómenos de la natu- 
raleza, la Física establece unas relaciones cuantitativas entre las 
magnitudes que caracterizan ał fenómeno estudiado, a base de los 
datos o mediciones de la experiencia. Frecuentemente, estas relacio- 

_nes tienen un carácter aproximado. Esto significa que son ciertas 
solamente cuando los valores de las magnitudes que figuran en estas 
relaciones se encuentran en determinados límites. Fuera de estos 
límites se hacen inciertas, y es necesario buscar unas relaciones más 
generales, que sean útiles para límites más amplios de las magnitu- 
des que nos interesan. Es muy importante el indicar los límites de 
aplicación de una u otra ley física, ya que el empleo de la ley dada, 
fuera del dominio de. su aplicación, conduce frecuentemente 
a grandes errores. i 

Muy pocas leyes físicas tienen un carácter universal, es decir, 
siempre: son ciertas. Tales son, por ejemplo, la ley de conservación 
de la energía y del impulso (en los sistemas cerrados). Estas leyes 
y sus consecuencias son 'completamente exactas, que no conocen 
excepciones. Pero tal ley, como, por ejemplo, la ley del rozamiento 
líquido, es una ley aproximada; la fuerza del” rozamiento líquido, 
es proporcional a la velocidad del movimiento relativo solamente 
para velocidades pequeñas. Para grandes velocidades, la dependencia 
entre la fuerza de rozamiento y la velocidad se hace más compleja. 


$ 60. DESVIACION DE LAS PROPIEDADES DE LOS GASES 
" DE LA IDEALIDAD 


La ecuación de Clapeyron también es aproximada. Ella resulta 
ser justa solamente para presiones suficientemente pequeñas y se 
cumple tanto más exactamente, cuanto menor sea la presión. Al 


e + 
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Tabla 11 
Volumen de i mol de N2 para distintas presiones 
P, atm Dé pi l P, atm Yeis. % ol 
4 224 224 700 0,532 372 
400 -2,4 240 900 0,483 437 
300 0,85 255 1000 0,460 461 
500 l 0,625 322 . 


elevar la presión, se observa una desviación de tales leyes de los 
gases como las de Boyle—Mariotte y Gay-Lussac, que son consecuen- 
cias directas de la ecuación de estado de Clapeyron. 

En la tabla 11 están expuestos los valores, obtenidos en la expe- 
riencia, del volumen V ocupado por un mol de nitrógeno (N,), para 
distintas presiones p y a la temperatura de 0° C y también los valores 
del producto pV. De esta tabla se ve que ya para la presión de 
100 atm, el valor de V se diferencia del teórico en más del 7%. 


Con el aumento sucesivo de la presión, el volumen del gas se dife- 


rencia más y más del teórico, calculado por la ecuación de Clapey- 
ron, ya que para las 1000 atm el volumen del gas supera en más 
de dos:veces al valor que podría tener si la ecuación de Clapeyron 
fuese justa. Lo mismo se refiere a la justeza del producto pV, que 
debé quedar el mismo para cualquier presión según la ecuación 
de Clapeyron. En realidad, este producto, para las grandes presio- 
nes, crece contirnuamente:con el aumento de la presión, desviándose 
cada vez más del valor exigido por la ecuación de Clapeyron. 

Los datos expuestos muestran, que los gases reales, para unas. 
presiones suficientemente grandes, se comprimen con las fuerzas 
externas mucho menos que lo que era de esperar a base de la ecua- 
ción de estado del gas ideal. El coeficiente de compresibilidad 
del gas disminuye con el aumento de la presión con más rapidez, 
que inversamente proporcional a la presión, como debe ser para el 
gas ideal, para el cual como sabemos, 


it 
=F Var lr ip: . 

Para presiones más pequeñas y a temperatura constante, ia. 
relación entre el volumen V y la presión del gas p es más complica- 
da. Resulta que para presiones relativamente pequeñas la curva que 
expresa la dependencia entre el producto pV y la presión p, para 


‘una temperatura dada (esto significa, que la curva es una isoterma} 


tiene un mínimo, es decir, para presiones pequeñas, la magnitud 
pV decrece con el aumento de la presión (la compresión es mayor 
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de lo que debe ser para el gas ideal), alcanza un mínimo para una 
determinada presión, después de lo cual de nuevo empieza a crecer 
(la compresibilidad es menor que en el gas ideal). 

La presión, para la cual la magnitud pV pasa a través del míni- 

mo, depende de la temperatura. 
- Existe una temperatura, característica para cada gas (tempera- 
tura de Boyle), para la cual el producto pV no depende de la presión 
para un intervalo determinado de presiones, es decir, para esta tempe- 
ratura, el gas se somete a la ley de Boyle-Mariotte. 

De tal modo, la experiencia muestra, que los gases reales se dife- 
rencian mucho de los gases ideales en sus propiedades. En esto no 
hay nada de sorprendente, si recordamos las hipótesis que hicimos 
al deducir la ecuación de estado de los gases ideales. En efecto, 
nosotros determinamos al gas ideal como un gas compuesto de molé- 
culas que no interaccionan entre sí, y considerábamos a las mismas 
moléculas como puntos materiales, es decir, despreciábamos sus 
dimensines y volúmenes. 

La ausencia de interacción entre las moléculas significa que, en 
el intervalo entre los choques, en las moléculas no actúan ningunas 
fuerzas y que ellas se mueven libremente. Entre tanto, al chocar 
entre sí, las moléculas cambian su velocidad que no es posible, 
evidentemente, sin la acción de fuerzas. Por consiguiente, las fuer- 
zas intermoleculares existen, pero se hacen sensibles sólo durante 
los. choques, cuando las distancias entre las moléculas son muy 
pequeñas. 

La ausencia de volumen en las moléculas significa que el volu- 
men de la vasija V, que figuraba en la ecuación de estado, es decir, 
aquel volumen en donde se mueven las partículas, es completa- 
mente accesible para el movimiento de cada una de ellas, ya que, 
siendo puntos todas las demás partículas, no ocupan volumen. De 
esta suposición nos negamos, al considerar la cuestión sobre los 
choques de las moléculas, y sabemos que las moléculas tienen, 
realmente, unas dimensiones determinadas. Las experiencias con 
el fenómeno de transporte dan para estas dimensiones un valor del 
orden de 10- m. l 

De tal modo, ambas hipótesis, tomadas como base de la teo- 
ría del gas ideal, son aproximadas. Para la presión atmosférica la 
distancia media entre las moléculas supera en 10 veces a sus dimen- 
siones propias, y su volumen total es 2 000 veces menor que el volu- 
men ocupado por el gas. En estas condiciones (y tanto más para 
presiones todavía menores) se puede despreciar tanto el volumen de 
las moléculas, como también las fuerzas de interacción entre ellas, 
si las fuerzas de interacción decrecen rápidamente con el aumento 
de la distancia entre las moléculas. Pero ya para una presión de 
100 atm, las moléculas de gas están separadas unas de otras a una 
distancia media solamente dos veces mayor que sus dimensiones 


-a temperaturas correspondientes. 
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propias, y el volumen propio de las:moléculas es sólo 20 veces menor 
que el volumen del gas. En estas condiciones no se puede despre- 
ciar el volumen de las moléculas y ya empiezan a manifestarse las 
fuerzas de interacción no sólo enel momento de los choques. 


$ 61. LICUACION DE LOS GASES (CONDENSACION) 


La falta de correspondencia- indicada anteriormente entre los 
datos de la experiencia sobre la ' dependencia del volumen del gas 
con respecto a la presión y la ecuación de estado del gas ideal, pare- 
ce ser que tiene Sólo un carácter cuantitativo. Pero con ella están 
ligados unos cambios cualitativos importantes, que 
se observan para presiones suficientemente altas, y 


Es conocido, que los gases se condensan para 
determinados valores de presión y -temperatura, es 
decir, pasan al estado líquido, que se diferencia 
esencialmente del gaseoso, Este fenómeno no se 
deduce de ningún modo de la ecuación de estado 
del gas ideal. 

Examinemos este proceso más detalladamente. 

Este se puede investigar experimentalmente en 
la instalación representada esquemáticamente en WI! 1100) 
la fig. 76. 

Supongamos que el gas a investigar se encuentra 
en una vasija cerrada con un émbolo móvil. Man- 
tendremos constante su temperatura, pero no más 
baja de un valor característico para cada gas. 
Desplazando el émbolo hacia arriba, disminuimos 


el volumen del gas y aumentamos su presión, que FIG. 76. 


se mide con el manómetro M. A medida que se 
eleva el émbolo y por lo' tanto se disminuye el volumen del 
gas, su presión crece continuamente, al principio inversamente 


proporcional al volumen y luego cada vez. más lentamente. Por 


último, la presión alcanza una determinada magnitud límite 
y en lo sucesivo ya no cambia a pesar de que continúa la elevación 
del émbolo. Precisamente en este momento, se puede observar que 
sobre la superficie del émbolo y en las paredes de la vasija aparecen 
gotitas de líquido. 

El ascenso ulterior del émbolo va acompañado con el aumento 


de la cantidad de líquido por encima del émbolo y, correspondiente- 


mente, con la disminución de la cantidad de gas (vapor) por encima 
«del líquido, pero el manómetro indica una presión invariable. Y esta 
presión queda constante hasta que se rellene de líquido todo el 
“volumen que hay entre el émbolo y las paredes de la vasija. Si des- 
pués de esto continuamos elevando el émbolo, es decir, comprimiendo 
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ahora al líquido, entonces, incluso la más insignificante disminu- 
ción de volumen de la substarcia, se consigue a precio de un gran 
aumento de presión; esto significa que la compresibilidad del líquido 
es muy pequeña. 
En lugar del émbolo, cuyo desplazamiento comprime al gas, 
frecuentemente se emplea el «émbolo» líquido mostrado en la 
fig. 77, donde está representada 
:la prensa de Cailletet. Bajo la 
acción de la presión exterior se 
“desplaza la columna de mercurio, 
sobre la cual se encuentra el gas 
- a investigar. 

El proceso descrito de compre- 
sión del gas y de su transformación 
en líquido es cómodo representarlo 
gráficamente por una isoterma. 
Sobre el eje. de las ordenadas, en 
el gráfico (fig. 78) está trazada la 
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volumen molar, es decir, el volumen de un mol (con el mismo éxito 
se podía haber trazado el volumen específico, es decir, el volumen 
de un gramo de gas). El gráfico de la fig. 78 ilustra lo dicho anterior- 
mente. Para «volúmenes específicos relativamente grandes (para 
densidades pequeñas) del gas, la disminución del volumen va acom- 
pañada con el aumento de la: presión (tramo AB de la curva). Así 
continúa hasta que el volumen disminuye hasta el valor V,. La 
disminución sucesiva del volumen hasta el valor V, no origina cam- 
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bio de presión. Empezando desde V,, la disminución de volumen 
ya exige una elevación brusca de la presión. En el punto B, corres- 
pondiente al volumen V,, comienza el proceso de condensación, 
y en el momento cuando el volumen alcanza el valor V,, todo el 


' gas pasa al estado líquido. Por último, el crecimiento brusco de la 


presión, al disminuir el volumen hasta un valor más bajo de V,, 
testimonia que ocurre ya la compresión del mismo líquido. 

Para las presiones y volúmenes correspondientes al tramo BC, 
una parte del volumen de la vasija está ocupada con líquido, la 
otra parte, con gas que en este caso se llama vapor saturado. La 
ordenada correspondiente al tramo BC, determina la presión del va- 
por saturado o, como se dice corrientemente, la tensión del vapor 
saturado para la temperatura dada. 

Para obtener una representación más clara sobre las magnitudes 
que caracterizan el proceso de condensación, expongamos algunos 
datos numéricos relativos al agua (vapor de agua). 

Para 20° C, la tensión del vapor saturado es igual a 17,5 mm Hg. 
El volumen molar del vapor de agua se puede calcular con sufi- 
ciente exactitud de la ecuación de estado del gas ideal: 


A RT 8,31:293 
pV =RT; V= =i A m*/mol. 
El volumen molar del líquido (del agua) es aproximadamente 
igual a 1,8-10-* m3. Es decir, la relación de los volúmenes molares 


del vapor y del líquido 7 es aproximadamente igual a 60 000 


2 
Por eso, es imposible representar en el gráfico, de modo semejant: 
a la fig. 78, la isoterma del agua para 20 grados en una escala co 


z ai f vV 
rrecta. Para una temperatura más alta disminuye la relación y 


pero incluso para 100° C, cuando el volumen molar V, del vapc 
ya es igual a 3,1 m%/mol, él es todavía 1 700 veces mayor que V. 
Para temperaturas más altas, la diferencia entre V, y V, se hac 
todavía menor. Esto significa, que la densidad del vapor saturac 
+ crece con el aumento de la temperatura y la densidad del liquii 
1 


E - disminuye. 


* En la tabla 12 están expuestos los valores de las densidades € 
agua y del vapor de agua saturado para diferentes temperatur: 
De esta tabla se ve, que para una temperatura de 647,3 K se hac 
iguales las densidades del agua y de su vapor saturado. 

Por consiguiente, para esta temperatura se borra la diferen 
entre el líquido y su vapor saturado. Para temperaturas superio 
a 647,3 K el agua se comporta como un gas corriente, es decir, 
volumen disminuye al aumentar la presión. En lugar de los 
estados existentes a un mismo tiempo, el líquido y gaseoso, ah 
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l l , Tabla 12 
Densidad del agua y su vapor saturado a distintas temperaturas y presiones 
q M>> 


Temperatura, Presión, Densidad del Densidad del agua 
3 K : bar vapor kg/m3 kg/m3 


D aa a 


273,15 0,006 4-40-3 999,9 
323,15 0,122 8,3-102 988,0 
373,15 4,013 . 0,6 958,0 
423,15 4,750 2,5 917,0. 
473,15 15,54 8,0 863,0 
523.15 39,76 19,9 799;0 
573,15 85,88 46,2 712,0 
623,15 165,34 113,6 575,0 
647,25 217,72 329,0 329,0 


9 E O DO DO O DO DO IN 


queda un solo estado, el gaseoso, a pesar de que para una presión 
suficientemente alta, la densidad de tal gas puede hacerse igual 
a la densidad del líquido y superarlo. i 

Por supuesto, todo esto se relaciona no'sólo al agua, sino también 
a cualquier substancia. Para cada substancia existe una cierta tempe- 
ratura a la cual desaparece la diferencia entre vapor y líquido y por 
encima de la cual la substancia sólo puede ser homogénea para cual- 
quier compresión. A esta temperatura se la llama temperatura cri- 
tica. 

Los diferentes cuerpos tienen distintos valores de temperaturas 
críticas. Como hemos visto, para el agua es igual a 647,3 K, para 
el nitrógeno la temperatura crítica es igual a 126,0 K, para el oxígeno 
es 154,3 K, etc. La temperatura crítica.más baja en la naturaleza, 
la posee el isótopo poco frecuente del helio, el helio He3 con peso 
atómico 3. Ella es igual a 3,35 K, o bien —269,80* C. 

Andrews realizó por primera vez la investigación experimental 
de la ecuación de estado del anhídrido carbónico a altas presiones. 
Las isotermas obtenidas por él están representadas en la fig. 79. 
Cada una de las curvas de este gráfico corresponde a una temperatura 
determinada. 

Examinemos la isoterma correspondiente a la temperatura de 
13,1” C, empezando desde los mayores volúmenes específicos, es 
decir, desde la derecha. Vemos que en esta parte de la curva 
el aumento de presión origina una disminución esencial del volu- 
men (tramo AB), es cierto, de menos pendiente que según la ecua- 
ción de Clapeyron. f 

Para presiones de 49 atm empieza a condensarse el anhídrido 
carbónico. Mientras continúa la condensación, la presión queda 
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constante, pero el volumen del gas disminuye a cuenta de su paso 
al estado líquido. Esto corresponde a la parte horizontal BC de la 
isoterma. En el punto C todo el volumen del gas resulta estar conden- 
sado, después de lo cual la isoterma.se eleva bruscamente. Esto 
significa que se comprime ya no el gas de anhídrido carbónico, sino 
el anhídrido carbónico líqui- E 

1d pjatm' 


do, cuya compresibilida Vip 70 


es muy pequeña, como de cual- 
quier otro líquido. 

Las isotermas correspon- op 
dientes a temperaturas :más 
elevadas tienen la misma for- 
ma, pero lo mismo que para 


el agua la relación ti se hace u 
2 
menor. Esto se expresa en el 
gráfico con que la parte ho- ¿y 
rizontal BC es cada vez más 
corta: los volúmenes específi- 
cos del líquido y vapor se 
aproximan, porque el primero % 
crece con la elevación de la 
temperatura, y el segundo, 
decrece. Pór- último, para la 4 
temperatura de 31,4 G (tem- 
peratura crítica T.) desaparece 
la parte horizontal de la cur- 
va, degenerándose en un pun- 
to de inflexión P, se hacen 
iguales los volúmenes especí- 2 7 2 3 4.8 E F 
ficos del líquido y del vapor FIG 79 
(y, por lo tanto, tembién sus a 
densidades). (Según los datos 
más exactos, para el anhídrido carbónico Tę = 31,1%C). La propia 
isoterma correspondiente a esta temperatura se llama isoterma 
crítica. ; 

Para una temperatura superior a la crítica, ya es imposible la 
formación de líquido para cualquier presión. El aumento de presión 
sólo origina una disminución de volumen (aumento de la densidad). 
Para una temperatura superior a la crítica, por ejemplo, para 48,1° C 
(fig. 79) la isoterma del anhídrido carbónico tiene un aspecto cuali- 
tativo como las isotermas del gas ideal.. 

Como una ilustración más de lø dicho, puede servir un gráfico 
de otro tipo. En la fig. 80 está expuesta la curva obtenida en el 
experimento de la densidad p del nitrógeno líquido y de su vapor 
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saturado en función de la temperatura T. De la curva se ve cómo 
disminuye la aSERIcaS del nitrógeno líquido con el aumento de la 
temperatura (rama superior 
de la curva), y cómo crece 
la densidad de sus vapores 
(rama inferior), hasta que nor 
alcanzan ambas densidades el 
mismo valor para la tempera- 
sura crítica (—147,1” ©). El 
volumen específico (o molar) 
correspondiente se llama vo- 
lumen crítico (V,). La presión 
del vapor saturado a la tempe- 
ratura crítica se llama presión 
crítica (pe). Estos tres pará- 
metros críticos, Pe, Ve y Te 
FIG. 80 l determinan el estado critico 
de la substancia. 
En la tabla 13 están expuestos los parámetros críticos de algunas 
substancias. 


O p 
-EO 790 -72D 70 -O 01471 
T°C 


i Tabla 13 
Parámetros críticos de algunas substancias 
Surstancia To x ae e Substancia To K Der w3 e 
Helio (He3) 3,35] 1,18 Oxígeno 154,3 | 50,34] 2,32 
Helio (Het) 5,25 2,29 | 14,43 || Metano 190,6 | 46,39] 6,17 
Hidrógeno 33,2 [13,29 | 32,26 | Anhídrido car-|304,2 | 73,94| 2,17 
bónico 
Neón 44,3 [26,23 2,06 || Amoníaco 405,6 [112,94] 4,26 
Nitrógeno 126,0 [33,93 3,22 | Cloro 417,1 | 77,08| 1,75 
Argón 151,1 |48,62 1,88 | Agua 647,25/220,53| 2,50 


$ 62. PASO FASICO 


Hemos visto, en el ejemplo que acabamos de examinar del fenó- 
meno de condensación, de los gases, que pueden existir dos estados 
distintos de una misma substancia para unas mismas temperaturas 
y presiones. Estos estados se diferencian por sus propiedades, yen 
el caso dado por su densidad. 

En general, si el sistema se divide en dos partes amorr colin- 
dantes una con otra, que se encuentran en distintos estados físicos, enton- 
ces estas partes se llaman fases del sistema. 
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Si existen al mismo tiempo dos o más fases distintas de la substan- 
cia para una temperatura y presión dadas, colindando una con otra, 
y si con ello la masa de una de las fases no crece a cuenta de la otra, 
entonces se dice que existe el eguilibrio fásico, El paso de la substan- 
cia de un estado (fase) a otro se llama paso fásico o transformación 
fásica. El número de fases que pueden encontrarse en equilibrio 
puede ser distinto y depende de la composición de la substancia. 

La condensación de un gas, igual que el proceso inverso, el paso 
de líquido a vapor (evaporación), son ejemplos de pasos fásicos. 
Como se sabe, la susbstancia puede encontrarse también en un 
tercer estado, en el sólido. El paso del gas o del líquido al estado 
sólido, también es un paso fásico. Pero la diferencia entre el esta- 


` do sólido y líquido, o gaseoso, es mucho más profunda que la 


diferencia de los estados líquido y gaseoso. La cuestión sobre el: 
paso fásico al estado sólido, la 
examinaremos más tarde. 

“Volvamos ahora al paso fásico 
de líquido a gas (o de gas a 
líquido). 

Si unimos en las isotermas 
(véase la fig. 79) los puntos de 
paso de vapor a líquido y de 
líquido a vapor, es decir, los 
puntos b, B' y C, C’, ..., enton- 
ces se obtiene una curva suave 
con un máximo, representada 
en la fig. 79 con punteado y 
reproducida por separado en la 
fig. 81. 

- Cualquier punto R con las coordenadas po y Vo, que se encuentra 
a la derecha de la rama PZ de la curva, corresponde, evidentemente, 
al estado gaseoso, porque el volumen específico V, es mayor que 
aquel volumen para el cual comienza el paso al estado líquido, para 
una misma presión. Igualmente, el punto S con- las coordenadas p; : 
y Vi, como cualquier otro punto situado a la izquierda de la rama 
PK, corresponde al estado líquido, cuando el volumen específico 
V; es menor que el volumen específico, con el cual se termina el 
proceso de condensación. Todos los puntos, que descansan dentro 
de la curva KPZ, corresponden al estado bifásico es decir, a los 
estados para los cuales existen el líquido y el vapor saturado sobre . 
él. El punto P corresponde al estado crítico. Sus coordenadas en 
la curva de la fig. 81; Per y Ver, son la presión y el volumen críticos. 

Como ya sabemos, se puede transformar la substancia del estado 
gaseoso al líquido, elevando su presión para la temperatura 
dada, si esta última es menor que la crítica. Si la temperatura 
es mayor que Ter, es necesario una refrigeración preliminar. La 


16-0825 
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substancia deberá pasar, durante esta transformación, a través 
de la zona intermedia del estado bifásico, cuando a un mismo tiempo 
existen el vapor y el líquido y colindan uno con el otro. 

Se puede, sin embargo, realizar este paso sin pasar por esta zona 
de los estados bifásicos. En otras palabras, se puede transformar 
un gas en líquido (o al revés) sin que existan en cualquier momento 
dos fases. Por ejemplo, para que el gas, caracterizado por el volu- 
men Vo, la presión po y la temperatura Ty (véase la fig. 81), se trans- 
forme en líquido, para la misma temperatura y presión, pero con 
otro volumen V;, naturalmente, hay que actuar del siguiente modo. 
. Es necesario calentar el gas hasta una temperatura superior a la 

crítica, después hay que comprimirlo de tal modo, que su volumen 
se haga igual a V. Por último, conservando el volumen constante, 
es necesario enfriar el gas hasta la temperatura Tọ. Con ello su 
presión se hace igual a py. De este modo, podemos transformar al 
gas en líquido «al margen» de la zona de los estados bifásicos, de modo 
que no habrá un tal estado intermedio, para el cual aparezca el 
límite en el líquido y el vapor (menisco). 

Si se exige, por ejemplo, transformar el anhídrido carbónico 
gaseoso, que se encuentra a una temperatura de 21,5” C y una pre- 
sión de 50 atm en anhídrido carbónico líquido, para esta misma 
temperatura, entonces, al principio será necesario calentar el gas 
hasta una temperatura superior a 31,1? C, por ejemplo, hasta 32° C. 
A esta temperatura es necesario comprimir de tal forma al gas, que 
su volumen (específico) se haga igual a 1,5 m*/g. Con ello su presión, 
correspondientemente, aumenta. Después de esto, el enfriamiento 
hasta 21,5” C origina la transformación de todo el gas en estado 
líquido. 

La posibilidad de un paso continuo del estado gaseoso al líquido, 
evitando el estado de la existencia a un mismo tiempo de ambas 
fases, muestra que, de principio, entre ellas no existe ninguna dife- 
rencia cualitativa. El mismo hecho de la existencia del estado 
crítico testimonia que en determinadas condiciones, no se pueden 
distinguir los estados líquido y gaseoso. Por eso, se habla frecuen- 
temente sobre el paso continuo entre ellos. El paso del estado 
- sólido al líquido o gaseoso, no se puede realizar de un modo aná- 
logo, es decir, de tal modo que para una cierta temperatura y pre- 
sión no existan al mismo tiempo las dos fases de la substancia. 


$ 63. DIAGRAMAS FASICOS 


Como indicamos anteriormente, el equilibrio de las fases líqui- 
da y gaseosa, es decir, el equilibrio entre el líquido y su vapor 
saturado tiene lugar para determinada presión y temperatura 
(más baja de la crítica). La variación de una de estas magnitudes, 
por ejemplo, de la temperatura, origina también. un cambio. de la 
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presión, para la cual es posible el equilibrio fásico, es decir, el 
cambio de la tensión del vapor saturado; como se ve en la fig. 79, 
precisamente, al elevarse la temperatura crece la tensión del vapor 
saturado. me 

En la fig. 82 está representada la dependencia entre la tensión 
del vapor saturado y la temperatura del agua. Para todas las demás 
substancias esta dependencia tiene el mismo carácter. 

Cualquier punto situado a la izquierda de la curva expuesta, 
corresponde al estado líquido, y los puntos situados a la derecha de 
ella, corresponden a la fase gaseosa. Esto significa que el vapor, 
cuyo estado se caracteriza por cualquiér punto situado a la derecha 
de la curva; se condensa si bajamos la temperatura, conservando 
la presión invariable!). Exac- à 
tamente igual, el líquido, cuyo 
estado se da por las coordena- p, aim ; 
das de cualquier punto, situa- 227 ------------------- 
do a la izquierda de la curva, 
se transforma en vapor si ele- 
vamos su temperatura. Y so- 
lamente los puntos, que des- 
cansan sobre la misma curva, 
corresponden al equilibrio fá- 
sico, es decir, a la coexistencia 
del líquido y del vapor por 
encima de ella. 

La curva de la fig. 82, 


Liguido 


Vapor : 


A A OA 
cuyos puntos corresponden al GTC 
equilibrio fásico, se llama ; 
diagrama fásico o curva de FIG. 82 


equilibrio de fases (en el a 
caso dado del líquido y del vapor). Ella divide a la zona de`los 
puntos que corresponden a los estados unifásicos de la substancia 
y es una de las características más importantes de la substancia. 
Tales diagramas también se llaman algunas veces diagramas de 
estado. Una característica particular de la curva de la fig. 82 consiste 
en que tiene un final, ya que ella no pusde ser prolongada más arri- 
ba de la temperatura crítica. Por encima de esta temperatura crí- 
tica no existen dos fases, por eso, tampoco puede existir su equili- 
brio. Comò veremos más adelante, la curva de equilibrio del líquido 
y vapor también tiene su comienzo. En el cap. VII se expondrá la 
expresión analítica de esta curva de equilibrio. 


1) Se puede conservar constante la presión, por ejemplo, dándole al émbolo 


la posibilidad de desplazarse libremente. sobre él vapor. 
q eS 
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$ 64. METODOS DE DETERMINACION 
DE LOS PARAMETROS CRITICOS 


Se puede observar fácilmente el proceso de paso de la substancia 
a través del estado crítico en el siguiente experimento. 

El líquido a investigar (por ejemplo, el éter con el cual se rea- 
liza muy cómodamente el experimento), se coloca en un tubo de 
vidrio, que se suelda después de extraerle el aire (fig. 83). El tubo se 
coloca luego er. un horno, provisto de una ventanilla 
de mica para la observación. A medida que se eleva 
la temperatura, medida por el termómetro situado 
junto al tubo, se observa el menisco o superficie de 
separación entre el líquido y su vapor. 

Para una determinada temperatura, desaparece, 
repentinamente, el menisco y el tubo representa estar 
relleno con una substancia homogénea. La desapari- 
ción de la frontera visible de separación indica que 
las densidades de la substancia a ambos lados de la 
frontera anterior.se han hecho iguales. Por consiguen- 
te, la temperatúra para la cual desaparece el menisco 
es la temperatura crítica. Para el éter, ella es igual a 
467,1 K. Si enfriamos ahora el tubo, calentado hasta 
una temperatura superior a la crítica, entonces, para 
una misma temperatura de 467,1 K también apare- 
cerá repentinamente, una niebla en todo el volumen 
del tubo, compuesta de gotas del líquido. Estas gotas 
caen rápidamente sobre el fondo del tubo .y forman 

FIG. 83 una Capa de líquido, separado de nuevo por una 
frontera, brusca, por el menisco. ; 

De este modo se puede determinar fácilmente la temperatura crí- 
tica del líquido, midiendo la temperatura, para la cual desaparece 
o aparece el menisco-en una vasija con líquido cerrada hermética- 
mente. : 

Si el tubo del experimento.. descrito contiene justamente tanto 
líquido, como se necesita para..que su vapor, teniendo la densidad 
crítica, rellene todo el volumen del tubo, entonces, durante el 
calentamiento, el menisco no se desplazará a lo largo del tubo. 
Si en el tubo se ha colocado una cantidad mayor de líquido, enton- 
ces, al aumentar la temperatura, el menisco se desplazará hacia 
arriba hasta que todo el tubo esté relleno de líquido. Por el contrario, 
si se vierte en el tubo una cantidad insuficiente de líquido, enton- 
ces, al calentarlo, se evaporará una parte de líquido, y el menisco 
se desplazará hacia abajo, hasta que todo el tubo no se encuentre 
relleno de vapor. ó q 
.. Esto se ve claro en el diagrama de la fig. 81. En nuestro experi- 
mento, a diferencia de los descritos anteriormente, donde se. cambia 
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el volumen de la vasija al desplazarse el émbolo, el volumen de la 
substancia queda siempre constante (la vasija está herméticamente 
cerrada). Si el volumen de la vasija es menor que el crítico, es decir, 
es muy grande la cantidad de líquido, entonces, nos quedaremos 
todo el tiempo en la rama izquierda del diagrama que, como sabe- 
mos, corresponde a la fase líquida. Al aumentar la temperatura, el 
volumen de la fase líquida crece, a cuenta de la condensación del 
vapor, y el líquido rellena todo el volumen antes de conseguir la 
temperatura crítica, porque el volumen crítico es mayor que el 
volumen de la vasija. En el caso, cuando el volumen de la vasija 
sea mayor que el volumen crítico de la cantidad de substancia 
colocada en ella, el estado de la última corresponderá a la parte 
derecha del diagrama (véase la fig. 81). Esto significa, que el volu- 
men del líquido disminuirá durante el calentamiento a cuenta de 
su evaporación. 

Sólo en el caso, cuando el volumen del tubo es precisamente 
igual al volumen crítico de la cantidad de substancia en él, la ele- 
vación de temperatura no origina un cambio visible del volumen 
ni del líquido, ni del vapor. El calentamiento del líquido provoca 
su evaporación a cuenta de la cual aumenta la densidad del vapor. 
Pero con ello aumenta el volumen del líquido a cuenta de la dilata- 
ción. térmica, aproximadamente, lo suficiente para compensar la 
disminución de su volumen originada por la evaporación. Gracias 
a esto, disminuye la densidad del líquido hasta que no se iguale, para 
la temperatura crítica, a la densidad del vapor que hay sobre él, 
y toda la substancia se encontrará en el estado crítico, cuando no 
puede ser considerada ni como líquido ni como vapor. 

Las consideraciones expuestas aquí son fundamentos de un 
método sencillo para determinar la densidad crítica, es decir, el 
volumen crítico de la substancia. Este método consiste en lo 
siguiente. 

En unos tubos (corrientes de cuarzo) no muy grandes, se colocan 
varias cantidades diferentes en peso del líquido a investigar, pero 
de tal modo,- que en todos los tubos haya una cantidad de líquido 
excesivo, en comparación con la que se exige para que a la temperatura 
crítica, el volumen del tubo esté relleno de substancia con densidad 
crítica. Después de esto, se sueldan los tubos. Luego se calientan 
y se mide la temperatura, para la cual el menisco alcanza el extremo 
superior. Conociendo la masa del líquido del tubo y su volumen, se 
determina la densidad del líquido, para la temperatura a la cual 
el tubo resulta estar completamente relleno de líquido. Realizan- 
do tales medidas en todos los tubos con diferentes cantidades de 
líquido, se puede construir la curva de la densidad del líquido en 
función de la temperatura. Extrapolando esta curva para la tempe- 
ratura crítica (ésta, naturalmente, debe ser conocida) se halla la 
densidad del líquido investigado para la temperatura crítica. Cono- 
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ciendo la densidad, se calcula también fácilmente el volumen crí- 
tico. 

Estos mismos experimentos, pero realizados con tubos que contie- 
nen cantidades distintas en peso de líquido, insuficientes para obte- 
ner el estado crítico, permiten obtener la densidad del vapor para 
la temperatura crítica, y, por consiguiente, también el volumen 
crítico de la substancia. 

Ambas series de experimentos descritos deben dar 'n mismo 
resultado, ya que la densidad del líquido y del vapor son iguales 
una a otra para la temperatura crítica. 


$ 65. ECUACION DE VAN DER WAALS 


La particularidad del comportamiento de los gases para altas 
presiones y el paso fásico de gas a líquido, no se describen con la 
fórmula de Clapeyron, que resulta ser útil para los gases a pequeñas 
presiones (gases ideales). Sin embargo, se puede perfeccionar esta 
ecuación de tal modo, que describa justamente no sólo las propieda- 
des de los gases reales, para cualquier presión, sino que describa 
también, con determinada aproximación, las propiedades de los 
líquidos y el paso fásico del estado gaseoso al líquido. 

Para esto, evidentemente, es necesario renunciar de la represen- 
tación de las moléculas gaseosas, como puntos materiales desprovis- 
tos de dimensiones y de la suposición de que no existen fuerzas de 
interacción entre las moléculas. Si admitimos que en realidad exis- 
ten las fuerzas intermoleculares, y que las moléculas poseen unas 
dimensiones determinadas, e introduciendo la corrección correspon- 
diente en la ecuación de Clapeyron, podemos tèner la esperanza de 
obtener una nueva ecuación de estado de los gases reales, que estará 
en mejor concordancia con los hechos experimentales. 

En el año 1873 fue propuesta por Van der Waals una ecuación 
-de estado perfeccionada, que lleva su nombre, en donde se tiene 
-en Cuenta tanto las dimensiones finitas de las moléculas, como las 
fuerzas de interacción entre ellas. 

Es necesario señalar inmediatamente, que la ecuación de estado 
de los gases ideales, cuyo análisis comenzamos, también es aproxi- 
mada, porque no existe un método de cálculo exacto de-las fuerzas 
de interacción entre las moléculas. 

Consideración de las fuerzas de repulsión entre las moléculas. 
En la ecuación de estado de los gases ideales 


pV=RT, | (65.1) 


escrita para 1 mol, por V sobreentendemos al volumen de la vasija 
en que está contenido el gas. Al mismo tiempo, este es el volumen 
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que es accesible a cada una de las aoii del gas que se mueve 
en este volumen. Cuando se trata en cuestión del gas ideal compuesto 
de partículas-puntos, no existe diferencia entre el concepto de «volu- 
men de la vasija» y «volumen accesible a cada molécula», porque 
las moléculas-puntos no impiden moverse unas a otras. En el gas real 
no todo el volumen de la vasija se encuentra a disposición de las 
moléculas, ya que cada molécula ocupa una parte determinada del 
volumen de la vasija y esta parte no es accesible para todas las de- 
más. 

Para tomar en consideración esta PEREA es necesario 
restar del volumen de la vasija aquella parte que no es accesible 
para el movimiento de las moléculas. Designémosla a través de b. 
Entonces la ecuación (65.1) toma la forma: 


p(V—b)=RT. e (65.2) 


La corrección b introducida de tal modo, representa en sí aquel 
volumen límite que ocuparía el gas para una presión infinitamente 
grande. En efecto, escribiendo (65.2) en la forma siguiente: 


RT- i 
p=7 => (65.3) 


hallamos que para p=00, V=b. 


Cálculo de la constante b. Con la introducción de la constante b 
en la ecuación de estado, hemos tenido en cuenta la circunstancia 


` de que las moléculas del gas no se pueden aproximar una a otra a 


una distancia igual a cero (incluso para una presión infinitamente 
grande). De hecho, aquí se toma en consideración la existencia de las 
fuerzas de repulsión entre las moléculas, que estorban a las molé- 
culas aproximarse una a otra, a una distancia menor que la míni- 
ma determinada. Esta distancia: mínima determina precisamente 
lo que se llama medida de la molécula.- Es decir, la consideración 
de las dimensiones de las moléculas de: hecho significa, al mismo 


“tiempo, la consideración de las fuerzas de repulsión entre las partí- 


culas del gas, y la constante b, introducida en la ecuación de estado, 
se puede considerar como la característica de estas fuerzas. 

Si hacemos una suposición determinada sobre la estructura de las 
moléculas y sobre el carácter de las fuerzas que actúan entre ellas, 
entonces se puede calcular el valor de la constante b, es decir, la 
magnitud de aquella parte del volumen de la vasija, que resulta ser 
inaccesible para cualquier molécula, ya que está ocupada por todas 
las demás. Esto se hace lo más sencillamente, si suponemos que las 
moléculas son bolitas sólidas. 

Imaginémonos una vasija en forma de cubo, cuyo volumen V es 
igual al volumen ocupado, para la presión y temperatura dadas, por 
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un mol del gas (fig. 84). El lado del cubo es igual, evidentemente, 
a yT. Supongamos que el diámetro de la molécula es igual a d 


y el radio ro 


Admitamos que al principio en nuestra vasija se contiene sólo una 
molécula. Para su movimiento (más exactamente, para el movi- 
miento de su centro) es accesible todo el volumen de la vasija, descon- 
tando toda la capa de espesor r que tiene contacto con las paredes, ya 
que el centro de la molécula no 
puede aproximarse a la pared a una 
distancia menor que r (en la 
fig. 84 esta capa está separada con 
línea punteada). Esto significa, que 
nuestra molécula puede moverse 

..en el volumen de un cubo, con el 
lado menor en d que el lado del 
cubo real de la vasija. Este volu- 
men es igual a 


(Y V—a),. 
- Introduzcamos ahora en la va- 
FIG. 84 sija la segunda molécula (precisa- 


mente este momento está represen- 

n tado en la fig. 84). El centro de 
cúalquiera de las dos moléculas que hay ahora en la vasija, para su 
movimiento, tiene a su disposición el mismo volumen que antes, 
pero con descuento del volumen complementario, que se ha hecho 
inaccesible debido a la presencia de la segunda molécula. En la 
fig. 84 con línea punteada se muestra el volumen que rodea a cada 
molécula dentro de cuyos límites no puede caer el centro de su com- 


pañera. Este volumen es igual a Sad. Por consiguiente, para cual- 
-quiera de las dos moléculas resulta ser accesible un volumen igual a 
Ga 4 
(y: Fu 


Si introducimos en la vasija una tercera molécula, entonces, el 
volumen libre para el movimiento de cualquiera de las tres partí- 
culas que se encuentran ahora: en la vasija será 


Y/T7—d?—2- Had. 


Por último, cuando en la vasija se encuentran todas las N, molé- 
culas (N, es el número de Avogadro) que componen un mol, cada 


A 
Ú 
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una de ellas tendrá la posibilidad de moverse en el volumen 
E/V—d?—N,< nd. (65.4) 


En este cálculo, sin embargo, no hemos tenido en cuenta la circuns- 
tancia de que en cada acto de aproximación (choque) tomaban parte 
dos moléculas. Para cada uña de ellas no es esencial toda la esfera 
de aproximación prohibida, que envuelve a la segunda partícula, 
sino de aquella mitad suya (semiesfera) que está mirándole a ella. 
Si aplicamos esta reflexión a cualquier par de todas las N, molécu- 
las, entonces, en la expresión (65.4), en lugar de N, deberemos 


ms N A Le 
escribir 2. Entonces, el volumen libre para el movimiento de cual- 


2 
quier molécula, resulta ser igual a 
:_8/7_2am83_No 4 33 
V=(Y V—d?— 3 nd 


Si ocurre, naturalmente, como siempre, que d & /V (aquí MA V es 
el lado de la vasija y d el diámetro de la molécula), entonces, des- 


preciando a d en comparación con 3y V, obtenemos: 
V'=V—No $ nd’ =V — No Lar. 


Esta es la magnitud V — b, que pusimos en lugar de V en la ecua- 
ción de estado (65.2). Por consiguiente, 


b= 2 nr3No. 

Es decir, la corrección en el volumen de las moléculas .es igual 
no al wismo volumen de las moléculas, sino al cuádruple del valor 
de esta magnitud. 

Este resultado lo obtuvimos considerando a las moléculas como 
bolitas sólidas. Es necesario indicar, que tal representación es una 
aproximación grosera. Esto se ve del hecho, que cuando la presión 
tiende al infinito, el volumen del gas debe tender al valor, b, como 
vimos anteriormente. Pero las moléculas deberán estar, evidente- 
mente, «empaquetadas» lo más densamente posible. Para un empaque- 
tado tal, las moléculas-bolitas de hecho ocupan un volumen mayor 
que la suma de los volúmenes de todas las bolitas (a cuenta de los. 
intervalos entre ellas). Pero de las consideraciones geométricas se 
deduce que la relación entre el volumen ocupado por todo el con- 


junto de las bolitas y su volumen gen limpio» es igual a -vF , es decir, 
T 


menor que dos, mientras que nuestro cálculo indica que esta rela- 
ción es igual a cuatro, Sin embargo, para presiones no muy altas, 
nuestro cálculo da un resultado aproximadamente correcto. 
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Consideración de las fuerzas de atracción entre las moléculas. 
Además de las fuerzas de repulsión que han sido tenidas en cuenta 
con la introducción de la corrección b, también existen las fuerzas de 
atracción entre las moléculas. Estas fuerzas conducen a que la pre- 
sión, realizada por las moléculas del gas sobre cualquier superficie, 
por ejemplo, sobre las paredes de la vasija será, para condiciones 
iguales, menor que en el caso del gas ideal. O 

En efecto, cualquier molécula que se encuentra próxima a la 
pared de la vasija, en donde tiene más «vecinos» de un lado que del 
otro, experimenta una fuerza resultante por parte de las moléculas 
restantes, y esta fuerzá está dirigida hacia el interior del gas. Gra- 
cias a esto, la presión sobre la pared de la vasija se hace menor en 
una determinada magnitud Ap, de modo que en lugar de la expresión 
(65.4) obtenemos para la presión la fórmula: 


RT : : RT 
p=+ ÎP, o bien p+bAp= +5. 


Las fuerzas de atracción entre las moléculas tienden a acercarlas 
entre sí. Pero, exactamente igual, también actúa la presión exterior p. 

No es difícil establecer de qué debe depender esta presión com- 
plementaria (o, lo que es igual, la disminución de la presión sobre 
la pared). 

La presión que sufre la capa limítrofe a la pared por parte de las 
moléculas del gas será igual a la fuerza que actúa sobre todas las 
moléculas en la unidad de superficie de la capa. Evidentemente, 
esta fuerza es proporcional a la densidad n de moléculas. Por otra 
parte, el número de moléculas de la capa limítrofe a la pared, que 
sufren la fuerza de atracción, también es proporcional a n. Por 


consiguiente Ap ~ n?. Ya que n es inversamente proporcional al 


volumen ocupado por un mol del gas, entonces Ap = += , donde 


V es el volumen molar del gas y a es el coeficiente de proporcionali- 
dad, cuyo valor numérico depende del carácter de las fuerzas de 


atracción entre las moléculas. En la actualidad no existe un método 


de cálculo de este coeficiente. . 

De tal modo, la fórmula para la presión del gas, teniendo en cuen- 
ta las fuerzas de atracción entre las moléculas, se puede escribir 
ahora en la forma: o 


RT 
P+ A VEA 
de donde 
(p+r) V—b) =RT. . (65.5) 


'— Esta ecuación que liga la presión, el volumen y la temperatura 
del gas, es la ecuación de estado del gas real. En ella se tienen en 


PA 
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cuenta, tanto las fuerzas de atracción (término de E EE A 7). 


como también las fuerzas de repulsión (corrección b) entre las molé- 
culas. Ella se llama ecuación de Van der Waals. Como vemos, esta 
ecuación aclara suficientemente bien los hechos experimentales 
fundamentales, referentes a los gases reales, que' han sido expuestos 
en los párrafos anteriores. 


La ecuación (65.5) se refiere a un mol del gas. Para una cantidad 
arbitraria de gas, ella toma la forma siguiente: 


(+2 F) (V—<20) == Rr. pe (65.6) 


Aquí M es la masa del gas, u es su peso molecular, V es el volu- 
men ocupado por el gas. 

El coeficiente a, en la expresión para la corrección de la presión, 
y la corrección b se consideran magnitudes constantes, cuyos valo- 
res numéricos son diferentes para los distintos gases, de modo que la 
ecuación (65.5) no es universal en la misma medida que la ecuación 
de Clapeyron. 

La constante b se mide, evidentemente, en unidades de volumen. 
Las dimensiones. de la Constante a se determinan con la condición 


de que la magnitud +74 debe tener las dimensiones de la presión. 


Por eso a se mide en el sistema SI en unidades de N-m?.mS, es 


decir, en N-mí, y en el sistema CGS en din -em*. Algunas” veces `- 
a se mide también en atm -cm!. 


$ 66. ISOTERMAS DE VAN DER WAALS 


La ecuación de Van der Waals, después de algunas transforma- 
ciones, puede ser reducida a la forma: 


yV? — (bp + RT) V? 4 aV + ab =Q. 


Dividiendo ambas partes de esta igualdad por p, obtenemos: 
= ET \ypyp os 
(o+ - ) v2+ 7 VEA. (66.1) 


Esta es una ecuación de tercer grado: en relación al volumen Y, 
y por eso tiene tres raíces. Esto significa, que para los valores dados 
de temperatura y presión pueden existir tres valores del volumen 
molar, o lo que es lo mismo, tres valores de la densidad del gas. 

Las tres raíces de la ecuación de tercer grado pueden ser o bien 
todas reales, o bien dos de ellas imaginarias y una real. En caso 
particular, para los correspondientes valores de los coeficientes, 
las tres raíces reales pueden ser iguales una a otra (raíces múltiples); 
en este caso la parte izquierda de la ecuación, es un cubo exacto. 
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Las raíces imaginarias de la ecuación de Van der Waals no pue- 
den tener sentido físico y no nos ocuparemos de ellas. 

Para aclarar el sentido de las raíces de la ecuación de Van der 
Waals, lo más sencillo es examinar las isotermas de la ecuación 
(65.5), es decir, la dependencia de la presión p del volumen VY (molar 
o específico) para una temperatura constante y compararlas con 
las isotermas obtenidas por vía experimental. 

A diferencia de la isoterma del gas ideal, que representa una 
hipérbola, la isoterma correspondiente a la ecuación (65.5), que noso- 
tros llamaremos isoterma de Van der Waals, tiene la forma, represen- 


> 
B . y 
FIG. 85 FIG. 86 


A 


Y Y 


tada en la fig. 85. Esta curva es la representación gráfica de una 
ecuación de tercer grado, tiene máximo y mínimo, de modo que 
a un valor dado de la presión, por ejemplo p,, le corresponden tres 
valores del volumen molar, V,, V, y V. Es natural considerar, 
que el mínimo de estos tres valores (de máxima densidad) corres- 
ponde al estado líquido y el máximo, al estado gaseoso. Nos queda 
por aclarar el sentido del tercer estado con volumen V}. 

Entre la isoterma de Van der Waals y la isoterma experimental 
existe una diferencia esencial, como esto se ve en la fig. 86, en la 
cual están representadas en una escala arbitraria: la forma caracte- 
rística de la isoterma experimental señalada con línea continua, 
y la isoterma de Van der Waals con línea punteada. Inmediatamente 
se ve que en lugar del tramo horizontal abc, la isoterma de Van 
der Waals tiene en esta zona un ondulado característico con un má- 
ximo y un mínimo. 

Esta diferencia importante, sin embargo, se explica durante 
un análisis correcto de la isoterma. 


A O A E 


A A A A . Es, 
e Ka 
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Ante todo señalemos que los tramos he y ag de la isoterma de 
Van der Waals coinciden (por lo menos cualitativamente) con los 
tramos correspondientes de la isoterma experimental. Recordemos, 
que el tramo hc corresponde al estado gaseoso, y el tramo ag al 
líquido. Por consiguiente, de la ecuación de Van der Waals se deduce 
directamente la existencia de dos fases de la substancia. ¿Por qué 
no se observa, pues, en el experimento la tercera fase, representada, 
por ejemplo, con el punto b en la isoterma de Van der Waals? 

Se ve fácilmente que los estados correspondientes a los puntos 
del tramo fbd de la curva, no pueden existir, ya que a este tramo 
le corresponde una dependencia no corriente entre el volumen y la 
presión: con el aumento de la presión el volumen no disminuye, 
sino crece. Es claro que en la naturaleza no existen y no pueden 
existir tales substancias, que con el aumento de presión aumenten 
v . . a . 
su volumen, es decir, disminuyan su densidad. El estado de la 
substancia con propiedades tan extrañas inevitablemente debería 
ser extremadamente inestable. 

En efecto, imaginémonos que de una forma determinada se ha 
realizado tal estado y supongamos que en cualquier parte de la 
substancia, por causas fortuitas, la presión ha tenido un aumento 
tan pequeño como se quiera. Tales cambios pequeños casuales no 
sólo son posibles, sino inevitables. Entonces, este aumento de presión 
deberá originar el aumento de volumen, que a su vez conduce a un 
crecimiento mayor de la presión, y así sucesivamente, hasta que la 
substancia pase al estado, correspondiente al punto d, a partir del 
cual la dependencia entre el volumen y la presión se hace cualitati- 
vamente normal. 

Por estas mismas causas una caída casual de la presión, tan 
pequeña como se quiera, origina el paso espontáneo de la substancia 
al estado correspondiente al punto f. 

De tal modo, no es de extrañar que en la realidad no se observen 
los estados que son posibles, según la ecuación de Van der Waals, 
correspondientes al tramo fbd. En referencia a łos estados correspon- 
dientes a los tramos de las isotermas cd y af, se puede decir que 
a pesar de que no son inestables en tal grado, sin embargo, son 
menos estables que los estados correspondientes al tramo abc. 
Estos estados pueden incluso ser realizados, pero solamente en con- 
diciones especiales. 

La substancia, cuyo estado corresponde a los puntos del tramo cd 
de la curva (véase la fig. 86), se encuentra en estado gaseoso, ya 
que el tramo cd es la prolongación de la rama hc de la isoterma. 
Pero la presión del gas (o vapor) en cualquiera de estos estados es 
mayor que la tensión del vapor saturado para la misma temperatura 
lo que es antinatural. 

Este estado especial de la substancia en realidad se observa, 
por ejemplo, durante un rápido enfriamiento de la vasija cerrada, 
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que contiene aire con vapores de agua. Unicamente es necesario 
limpiar cuidadosamente el aire de los indicios de polvo y preocu- 
parse de que no haya en él cargas eléctricas. En estas condiciones, 
a pesar del enfriamiento, y por consiguiente, de la disminución 
de la tensión de los vapores de agua, estos últimos no se condensan 
durante un tiempo bastante largo, quedándose en estado gaseoso. 
A este estado corresponden los puntos del tramo cd, cuando el vapor 
se encuentra en estado de sobresaturación, es decir, cuando su canti- 
dad es mayor que la necesaria para que estuviese saturado. Por 
eso, a tal vapor se le llama sobresaturado o sobreenfriado. Al fin 
y al cabo, después de un cierto tiempo aparecen, a pesar de todo, 
en las paredes las gotas de agua, testimoniando que el vapor so- 
bresaturado se descompone en agua y vapor saturado para una tem- 
peratura dada más baja. En adelante se explicará por qué el estado 
del vapor sobresaturado es menos estable que el estado del vapor 
saturado mezclado con líquido. 

En referencia al estado de la substancia, caracterizado por los 
puntos del tramo af de la isoterma de Van der Waals, se puede 
decir que estos estados son todavía más difíciles de realizar prácti- 
camente, a consecuencia una vez más de su pequeña estabilidad. 

Los puntos en este tramo corresponden al estado líquido, el 
tramo af es la continuación de la rama ag. A este estado se le llama, 
frecuentemente, estado del líquido sobrecalentado. Este nombre no 
se puede considerar afortunado, ya que está admitido llamar líquido 
recalentado al líquido de una vasija abierta, calentado a una tem- 
peratura más alta que la de evaporación, pero sin hervir. Pero con 
ello, el líquido se evapora libremente, es decir, cambia su masa. 
Aquí nos ocuparemos del comportamiento de una masa determinada 
(por ejemplo, de un mol) de líquido o de vapor, que se encuentra 
en una vasija cerrada, cuando no se puede hablar de ebullición. 

Los estados correspondientes a los tramos cd y af, a diferencia 
de los estados inestables del tramo fbd, se llaman metaestables. 

De tal modo, la diferencia entre la isoterma de Van der Waals 
y la isoterma experimental encuentra su explicación: el estado 
correspondiente a la raíz V, de la ecuación de estado no se observá 
en el experimento debido a su inestabilidad o metaestabilidad. 
Para una temperatura dada (para la isoterma dada), sólo para un 
valor determinado de la presión, precisamente, para la presión 
del vapor saturado, a esta raíz le corresponde un estado estable, 
el estado del vapor que se encuentra en equilibrio con líquido, 
es decir, el estado bifásico. 

De la ecuación de Van der Waals no se puede determinar la 
posición del tramo horizontal de la curva experimental, en relación 
al máximo y mínimo de la curva de Van der Waals. Esto significa, 
que no se puede determinar la magnitud de la presión de equilibrio 
del vapor saturado, para la temperatura dada. Esto se puede, sin 
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embargo, hacer a partir de las consideraciones termodinámicas. 
Como fue mostrado por Maxwell, si nos imaginamos el paso del 
estado A al estado B (fig. 87), entonces, independientemente de 
que se realice según la curva unifásica ACdB o por la recta bifá- 
sica AB, éste debe ir acompañado de un mismo trabajo. Ya que 
en el diagrama de coordenadas p, 
V, el trabajo es igual a la super-  p 
ficie que hay por debajo de los tra- 
mos correspondientes del diagrama, 
entonces, la superficie que hay por 
debajo de la curva ACdB deberá 
ser igual a la superficie que hay 
por debajo de la recta AB. De aquí 
es evidente, que la recta AB está 
de tal modo colocada que sean 
iguales una a otra las superficies 
rayadas con líneas inclinadas (véase 
la fig. 87). 

El significado de la ecuación de 
Van der Waals nose limita a que 
describe el hecho de la existencia 
de dos fases, la líquida y gaseosa, 
en las que puede encontrarse la substancia. Como veremos ahora, 
de la ecuación de Van der Waals directamente se deduce un hecho 
tan importante, como es la existencia de la temperatura crítica 
y el estado crítico. z 
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En el párrafo anterior examinamos la isoterma de Van der Waals, 
para una cierta temperatura arbitraria. Examinemos ahora cómo 
cambian estas isotermas con el cambio de la temperatura. 

El carácter general, del cambio de las isotermas de Van der 
Waals con la temperatura, se ve en la fig. 88 (por el eje de las absci- 
sas, está colocado el volumen esvecífico), en donde están repre- 
sentadas en calidad de ejemplo una,serie de isotermas para el anhí- 
drido carbónico. Están calculadas para los siguientes valores de las 
constantes a y b tomados del experimento: 


a=3, a 
mol 
Más adelante se mostrará, - como se determinan estas constantes 
experimentalmente. ` 
De las curvas de la fig. 88 se ve,. que a faedida que aumenta la 
temperatura, las isotermas se sitúan más elto, lo que es natural, 
y además de esto, los máximos y mínimos de las isotermas se apro- 


b=42,8- 10-6 1? 


mol * 
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ximan, tanto según el eje de las abscisas (disminuye la diferencia 

entre los volúmenes correspondientes), como también, según sl eje 

de las ordenadas (disminuye la diferencia de presiones corfespon- 

diente). Por último, para una temperatura completamente deter- 
minada (en la fig. 88 para 
31,4” C) se juntan el máximo 
y mínimo de la isoterma, de- 
generando en un punto de in- 
flexión para los valores V = 
= 0,94.10— m*/mol y p= 
= 73 atm. Esto significa que, 
al awmentar la temperatura, 
disminuye poco a poco la di- 
ferencia entre los tres valores 
del volumen, correspondientes 
a un mismo valor de la pre- 

- sión, es. decir, disminuye la 
diferencia entre las tres raíces 
de la ecuación de Van der 
Waals. 

Para una determinada tem- 
peratura Te, se juntan todos 
los tres valores del volumen 
(las raíces de la ecuación se 
hacen múltiples). Por consi- 

aati guiente, para esta tempera- 

2 7 2 3 4 5 $5 ZV tura desaparece la diferencia 

; entre los distintos estados de 

FIG. 88 la substancia. Esta es, eviden- 

> temente, la temperatura crí- 

tica, cuya existencia, como vimos, es una propiedad característica 
de la substancia. 

No es difícil calcular el valor de la temperatura crítica To y de 
los valores correspondientes de los otros dos parámetros críticos: 
el volumen crítico V, y la presión crítica pe. 

En efecto, la parte izquierda de la ecuación de Van der Waals 
(66.1) para los valores T = T, y P= Po, es decir, la expresión 


ve- (b2) vty- 


Aatm 


W 
PA 
70 
50 


$0 


debe ser un cubo exacto, y por lo tanto, puede ser representado 
en la forma: 


y (04 272) 


= + VE y 3V¿V2 + 3V2V —V3, 
de (67.1) 


AAA SS A 
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Esta igualdad se cumple idénticamente si en ambas partes son iguales - 
entre sí los coeficientes de las mismas potencias de V: 


4230, E =3V1 LV, 


Resolviendo este sistema de ecuaciones, obtenemos “los valores 
de los parámetros críticos, expresados a través de los coeficientes 


ayb 


8 nic% 
Pe = > Ve = 3b, To= -SIR (67.2) 


Estos mismos resultados y algunas otras conclusiones se pueden 
obtener de un análisis matemático más detallado de la ecuación 
de Van der Waals. Para esto la escribimos en la forma siguiente: 


RT 
pP=y r T. (67.3) 


Ante todo, hallemos el valor del volumen, correspondiente al 
máximo y mínimo de la isoterma de Van der Waals. En ambos 
puntos, la primera derivada de la presión por el volumen es igual 


a cero: 


Diferenciando la igualdad (67.3) e igualando la derivada a cero, 
obtenemos: 


ôp RT 2a (V— asa _AT 
ay V= tyr =m tr E za |: (67.4) 


De aquí está claro que la condición na = 0 se cumple para 


V — b)? RT E 
GA. (87.5) 


Esta igualdad representa una ecuación cúbica. De esto se deduce 
que para cualquier 7, es decir, para cada isoterma existen tres 
valores de V, para los cuales ella pasa por un máximo o mínimo. 
Uno de estos valores corresponde, evidentemente, al mínimo, el 
otro al máximo de la isoterma; nos podemos cerciorar de su 
existencia con el trazado directo de las isotermas. En referencia al 
tercer valor, es decir, al tercer extremo, se puede decir que se en- 
cuentra en la zona v< b y por eso no tiene sentido físico. 

Mostremos ahora, que para un valor determinado de la tempera- 
tura T = T,, se juntan en un punto el máximo y mínimo de la 
isoterma y en su punto de unión la curva tiene un punto de inflexión, 
es decir, que la segunda derivada en este e punto se hace igual a cero. 


17—0825 
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Para esto hallemos el valor de la segunda derivada == en los 


puntos donde la primera derivada es igual a cero. La segunda deri- 
vada de p por V será igual a: 


02p — 2RT 6a (67.6) 


En los puntos, donde > = 0, se cumple la condición (67.5). Colo- 
quemos ahora en (67.6) el valor 7 de (67.5). Entonces, obtenemos: 


p 2a (3b— V) 
( ova e (V-b)2 = VDD * (67.7) 
+ == 


De aquí se deduce,” que ZE =0 para V = 3b = Vo. 


Si colocamos este valor de V en (67.5), entonces obtenemos 
para T en el punto de inflexión: 


8a _ 
27 Rb 


De tal modo, para 


ôp T. 
y =0 


Evidentemente, que Te => es la temperatura crítica. 
De la ecuación (67.4) se deduce, que para T > T, la derivada 
7 < 0, para cualquier condición, ya que para T = T, la expre- 


alén entre paréntesis de la parte derecha de (67. 4) es igual a cero. 
Esto significa, que más arriba de la temperatura crítica la isoterma 
es una curva monótona decreciente (la derivada siempre es negativa). 

El valor de la presión crítica p¿ se obtiene de la misma ecuación 
de Van der Waals, si ponemos en ella los valores hallados de T, 
y Ve 


A. 
Pe = 37 + 


AO 


E) 
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De tal modo, hemos obtenido por otro camino las fórmulas. 
(67.2) de los parámetros críticos. f 

Por un camino semejante, se puede hallar e} cambio de la distan- 
cia entre el máximo y mínimo, al pasar de una isoterma a la otra. 
Para esto es suficiente obtener la 
ecuación de la curva que pasa por? 
los máximos y mínimos de las iso- 
termas. Ella está representada con 
línea punteada en la fig. 89 (como 
vimos anteriormente, esta curva 
separa la zona de*los estados bi- 
fásicos). E 

Es evidente, que los puntos 
de esta curva deberán satisfacer 
a un tiempo a la ecuación de Van 
der Waals 


aR. Mat 
PAE YA 


y a la ecuación (67.5). Excluyendo 
T de estas dos ecuaciones, obtene- 
mos la ecuación que nos interesa 


_ a(V—2b) 
A E 


Esta es la ecuación de la curva, . 

que pasa por los máximos y míni- FIG. 89 

mos de las isotermas. El máximo - 

de esta curva lo hallamos si tomamos la derivada por V y la 
igualamos a cero: - 


lðp _ 2a(39—V)' i l 
e=, | (67.8). 


de donde 
V = 3b = Vo. 


es decir, el máximo de la curva punteada coincide con el punto: 
de inflexión de la isoterma crítica, que, come sabemos, corresponde: 
al valor V, = 3b. 

Señalemos en conclusión que la compresibilidad de la substancia, 


en el punto crítico, es igual al infinito. En efecto, la compresibili- 
dad es 


BEREA ! 
x= ap + 


17* 
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Y 
= 0, entonces 2 co, 


Pero ya que en el punto crítico => > 5 F 


es decir, x es igual a oo. . 


$ 68. DETERMINACION' EXPERIMENTAL DE LAS CONSTANTES 
DE LA ECUACION DE VAN DER: WAALS 


Los valores de las constantes a y b, pueden ser calculados con ` 


ayuda de las ecuaciones (87.2) que ligan estas constantes con los 
parámetros críticos, que a su vez se determinan en los experimentos 
descritos en el $ 64. Este método no se distingue por su exactitud, 
en particular, porque precisamente en la proximidad de la tempe- 
ratura crítica, la ecuación de Van der Waals no se cumple lo sufi- 
cientemente exacto. 

Un método más exacto de determinación de las constantes a y b 
consiste en la medición de ia dependencia entre la presión del gas 
y la temperatura para un volumen constante. Para esto, es nece- 
sario colocar el gas a investigar en una vasija cerrada de volumen 
V, conocido, dotado de un manómetro, y medir la presión de este 
gas para diferentes temperaturas. Una vez obtenida de estos expe- 
rimentos la curva p = f(T), hallamos la magnitud 


(Sr) y- 
or 
(El índice V de la derivada parcial, significa que el volumen del 


gas se mantiene constante). De la ecuación de Van der Waals se 
«deduce que 


(7), => 
z ôT ily  V—b>” 


(R es la constante universal de los gases). De donde 


Na (68.1) 


(ar) 


La constante a se determina de la ecuación de Van der Waals, 
después de sustituir en ella el valor b obtenido de (68.1): 


ar [7(3),—.]. (68.2) 


Recordemos que en las fórmulas expuestas, la magnitud v signi- 
fica el volumen molar: 
— Yo 
V==3 
donde V, es el volumen de la vasija, M es la masa del gas conte- 
nido en la vasija, que deberá ser determinada con su pesada, y es el 
peso molecular. f 


EL 


ta 
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El experimento indicado es necesario realizarlo, para una presión 
del gas suficientemente alta, para que ya se observe una desviación 
visible de la ley de Gay-Lussac, según la cual 


om AR 
ôT y` 


En otras palabras, es necesário realizar el experimento para aque- 
llas presiones durante las cuales la magnitud b, constituye una parte 
considerable de V. 


$ 69. COMPARACION DE LA ECUACION DE VAN DER WAALS 
CON LOS DATOS DEL EXPERIMENTO 


A pesar de que la ecuación de Van der Waals describe justamente 
los fenómenos fundamentales, ligados con el cambio de densidad 
de los gases al variar la presión y temperatura y los pasos mutuos 
entre el líquido y el gas, también existen desviaciones importantes 
de esta ecuación. Ante todo, esto se relaciona a la comparación 
cuantitativa de.la teoría con el experimento. 

Ante todo, las constantes a y b, que entran en la ecuación de 
Van der Waals, no son en general constantes. Como muestran los 
experimentos descritos en el párrafo anterior, a y b dependen de la 
temperatura; esto se ve en la tabla 14 compuesta para el argón. 


Tabla 14 
Dependencia entre las constantes a y b del argón y la temperatura - 


Tempera- |, recae | aos | Tempera- |, reo cotos, 
424 0,192 61,0 466 0,169 51,0 
430 0,187 59,5 486 0,160 48,0 
436 0,184 58,0 506 0,153 45,0 
446. 0,179 55,5 526 0,147 43,0 
456 0,174 53,0 546 0,142 41,0 


Mientras tanto, según el sentido de la ecuación de Van der Waals, 
a y b deben ser constantes, magnitudes características de la substan- 
cia dada. 

A esto está ligada la diferencia entre las isotermas en la experien- 
cia y las calculadas según la ecuación de Van der Waals. 

Naturalmente, se puede elegir a las constantes a y bde tal modo, 
que para un determinado valor de la temperatura, coincidan las 
isotermas teórica y experimental. Pero, entonces resulta que las 
isotermas para todos los demás valores de temperatura no coinciden. 
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Otra divergencia cuantitativa entre la ecuación teórica y la 
experiencia, está ligada a los valores de los parámetros críticos, 
Po Ve y To. 

De las ecuaciones (67.2) se deduce que entre estas magnitudes 
debe existir la relación universal independiente de la naturaleza 
de la substancia: 


RTe 8 
A y A 
PpeVe 3 i 


Sin embargo, la experiencia muestra que a pesar de que la magnitud 

RTe E , 

av aproximadamente, constante para muchas substancias, 
ella no es igual a 2,67, sino, aproximadamente, es igual a 3,7. 

Por último, en lugar de la relación V, = 3b que se desprende 
de la ecuación de Van der Waals, la experiencia muestra que se 
cumple muchísimo mejor la igualdad V, = 2b. 

Aquí no nos detendremos a examinar otras insuficiencias de la 
ecuación de Van der Waals. Está suficientemente claro, de los 
ejemplos expuestos, que esta ecuación es sólo aproximadamente 
cierta y, es útil, sólo para la valorización cuantitativa grosera de las 
relaciones entre los parámetros que determinan el estado real de 
la substancia. 

Tampoco expondremos aquí las innumerables ecuaciones de 
estado más exactas. La coincidencia más exacta con la experiencia 
se consigue en ellas con la introducción de un número mayor de cons- 
tantes (en la ecuación de Van der Waals, tales constantes son dos), 
cuyo sentido físico no es tan claro como en la ecuación de Van der 
Waals. : 

En la actualidad está admitido describir el estado del gas real 
por una ecuación más general en forma de serie 


PRA rt) | (69.1) 


(en esencia, ella representa la descemposición de la fórmula para la 


presión, según las potencias de + es decir, de la densidad). Los 
coeficientes B, C, ..., que se deben determinar, del experimento, 
se llaman coeficientes viriales. Estos, hablando en general, dependen 
de la temperatura. 


Si en (69.1) nos limitamos a los dos primeros términos, entonces 
para B=b— HT y si $< 1, la ecuación :(69.1) se transforma 
en la ecuación de Van der Waals. 
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$ 70. ECUACION REDUCIDA DE VAN DER WAALS. 
LEY DE LOS ESTADOS CORRESPONDIENTES 


Las isotermas de diferentes gases construidas para una misma 
temperatura, tienen un aspecto diferente, ya que las constantes 
a y b y las magnitudes críticas ligadas a elias, Poe, Ve y Te son dife- 
rentes para los distintos gases. Recordemos que las isotermas de los 
gases ideales no dependen de las propiedades individuales de los 
gases (si se construyen las isotermes para "un mol). 

Sin embargo, también se puede escribir la ecuación de la isoterma 
de los gases no ideales, de tal modo que ella no dependa de la natura- 
leza del gas, es decir, sea universal. Para esto es necesario que los 
parámetros de estado del gas se encuentren en las mismas relaciones 
con los parámetros críticos correspondientes. En otras palabras, 
cualesquiera gases con relaciones iguales (o como se dice con rela- 
ciones A 
V 


=b; A — 
y vo 


T Pe 


se describirán por ecuaciones idénticas. Los parámetros sin dimen- 
siones 98, 1 y w se llaman parámetros. reducidos. 
Pongamos en la ecuación de Van dér Waals 


(p+r) VU —b) =RT 


= 0, 


en lugar de p, V y T, correspondientemente, TTPc, OV¿ y OTe, expre- 
sando pc, Vo y Te según las ecuaciones (67.2). Entonces, obtenemos 


(a+) (0-5) =$0.. S (70.4) 


Esta ecuación no contiene constantes, que caracterizan a una 
determinada substancia. Por eso, es una ecuación universal justa 
para todas las substancias. . 

La ecuación (70.1) se llama ecuación reducida de estado. De ella 
se deduce que, si las substancias poseen iguales dos de los tres pará- 
metros reducidos, entonces, también será igual el tercer parámetro 
de estas substancias. Esta ley lleva el nombre de ley de los estados 
correspondientes. Ella expresa el hecho de que cambiando la escala, 
con la que se miden dos de las tres magnitudes (por ejemplo, p y V), 
que caracterizan el estado de la substancia, es decir, utilizando los 
parámetros reducidos, se puede hacer coincidir las isotermas de 
todas las substancias. 

La ley de los estados correspondientes imbién es aproximada, 
a pesar de que su exactitud es un poco mayor que la de la ecuáción 
de Van der Waals, ya que no depende de la forma concreta de la 
ecuación de estado. 
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Con ayuda de la ley de estados correspondientes se pueden cal- 
cular las isotermas desconocidas de los diferentes gases, si son cono- 
cidos sus parámetros críticos y han sido medidas las isotermas 
de otros gases. 


$ 71. FUERZAS DE INTERACCION INTERMOLECULARES 
EN EL GAS REAL 


Al estudiar las propiedades del gas ideal consideramos que sus 
partículas no actuaban entre sí. Pero ya se dijo más de una vez, que 
durante los choques, que ocurren en el gas ideal, existe en realidad 
tal interacción. En el gas ideal ella tiene un carácter completa- 
mente determinado: a pequeñas distancias actúan entre las molé- 
culas las fuerzas de repulsión y con éstas se determina el diámetro 
de la partícula. Cuando los centros de las moléculas están separados 
unos de otros, a uná distancia algo sensiblemente mayor que el 
diámetro, estás fuerzas ya no se manifiestan y las moléculas se 
mueven libremente (en línea recta y uniformemente) en toda la 
longitud del recorrido libre, es decir, hasta el siguiente. choque. 

La representación de las moléculas como bolitas sólidas, que 


utilizamos frecuentemente, significa que para las distancias entre 


sus centros iguales al diámetro, la fuerza de repulsión es igual al in- 
finito, de modo que la aproximación sucesiva no es posible, y cuando 
la distancia entre las:moléculas es mayor que el diámetro, entre las 
partículas del gas ideal, en general no actúa ninguna fuerza. Es decir, 
la interacción de las partículas en el gas ideal se reduce sólo a las 
fuerzas de repulsión para pequeñas distancias. 

En el gas real, naturalmente, también actúan estas fuerzas de 
repulsión a pequeñas distancias entre las moléculas, pero junto a ellas, 
en el gas real entre las molésules también actúan las fuerzas de 
atracción y nosotros lo tuvimos en cuenta al introducir Jas correc- 
ciones de la presión en la ecuación de estado. Sobre el gas real se 
pueden decir que sus moléculas actúan entre sí a cualesquiera distan- 
cias a las que puedan encontrarse en tal gas. En esto se diferencia el 
gas real del ideal. 

Las fuerzas de interacción entre las moléculas, por su naturaleza, 
son fuerzas eléctricas, condicionadas a que los átomos y, por lo 
tanto, las moléculas, contienen partículas cargadas de electricidad, 
electrones y núcleos. Ya que las cargas de signos iguales se repulsan 
una a otra, y las cargas de signo contrario se atraen, entonces la 
propia existencia de las fuerzas de atracción y repulsión entre las 
moléculas se explica fácilmente. 

Sin embargo, resulta que las fuerzas de interacción entre las 
moléculas no pueden ser descritas y calculadas sólo'a base de las 
leyes de la interacción electroestática de las cargas. El cambio de la 
repulsión de las moléculas a pequeñas distancias por su atracción 


- = 
` 
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al aumentar la distancia, solamente, puede describirse convencional- 
mente como consecuencia de la existencia simultánea de dos tipos 
de fuerzas. El cálculo de las fuerzas de interacción entre las molé- 
culas, y ante todo su dependencia de la distancia entre ellas, sólo 
es posible con ayuda de la Mecánica Cuántica. 

Para las distintas substancias estas fuerzas son bastante diferen- 
tes. Precisamente por eso se diferencian tanto las constantes a y b 
de la ecuación de Van der Waals y los parámetros críticos ligados 
a ellas, especialmente, la temperatura crítica. Así, por ejemplo las 
tempetaturas críticas más bajas se obtienen en aquellas substancias, 
entre cuyas partículas actúan las fuerzas de atracción más pequeñas 
(hidrógeno y helio). 

Como muestra la teoría y la experiencia, las fuerzas de atracción 
y las fuerzas de repulsión dependen, fuertemente, de la distancia 
entre los centros de las moléculas. Se puede considerar con grosera 
aproximación, que tanto unas como las otras son inversamente 
proporcionales a una determinada potencia de la distancia R entre 
las moléculas 

1 
m Bm A 

La diferencia entre las fuerzas de atracción y repulsión además 
del signo, consiste en el valor del índice de la potencia de R. Para 
las fuerzas de atracción (fuerzas de Van der Waals) m ~œ 7, de modo 


que F~ >. 

Para las fuerzas de repulsión m toma los valores desde 9 hasta 15, 
y unos y otros, por consiguiente, disminuyen rápidamente, con el 
aumento de la distancia entre las moléculas, pero exclusivamente 
rápido disminuyen las fuerzas de repulsión. Estas pueden, por lo 
tanto, jugar un papel sólo durante la aproximación inmediata de las 
moléculas. Por eso, precisamente, el modelo de la bolita sólida da 
unos resultados aproximadamente ciertos. 


$ 72, CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES NO IDEALES 


Hemos visto ($ 24, $ 25) que el calor molar (o específico) de los 
gases ideales no depende ni de la temperatura ni del volumen ocu- 
pado por el gas. Esto está ligado a que, la energía interna U del 
gas ideal no depende del volumen, ocupado por un mol (o unidad 
de masa) de este gas y se determina sólo por la temperatura. Pero 
esto sólo es cierto para el gas ideal. Para el gas no ideal, como tam- 
bién para cualquier gas, la energía interna U puede depender no 
sólo de la temperatura, sino también del volumen ocupado por la 
masa dada de gas (véase el cap. VI, $ 85). Esto está ligado con que 
en los gases no ideales, la energía interna se compone de la energía 
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cinética de las moléculas, dependiente de la temperatura, y de la 
energía potencial que depende naturalmente de la distancia mutua 
entre las moléculas, es decir. de la densidad. 

Por consiguiente, para los gases no ideales la energía interna U 
de un mol es una función de la temperatura T y del volumen V 
ocupado por él: 


U =f(T, V). 
En este caso el calor molar 
2 
T7 aT 


ya no puede ser expresado por las fórmulas sencillas (25.2), (25.3) 
o (27.2), (27.3). 

Intentemos calcular la capacidad calorífica del gas no ideal. Pon- 
gamos en (24.1) en lugar de dQ su expresión de acuerdo al primer 
principio de Termodinámica dQ = dU + dA, entonces 


_ dU+paY 
G= dT 


Pero ahora, el cambio de la inergía interna dU se compone 
de dos partes: 1) la parte que depende sólo del cambio de tempera- 
tura para un volumen invariable, que designamos por (dU)y, y 2) de 
la parte (dÙU)r, que depende sólo del cambio del volumen para una 
temperatura invariable. Evidentemente que 

ðU 


(Uv = (37), 47, 


F 


donde (+), es el cambio de la energía interna que corresponde 


a la unidad del cambio de temperatura para un volumen constante. 
Exactamente igual 


(40) = (£) aV- 


Por consiguiente 


w(i (22) an 


Correspondientemente, el calor específico C 


cl) tL) +2) > (2A): 


La expresión (72.1) del calor específico es general, utilizable para 
todos los cuerpos isotrópicos. Ella se diferencia de la expresión 
obtenida anteriormente para el calor específico de los gases ideales 


pu 


$ 72. Capacidad calorífica de los gases no ideales 


267 


25.2) por que en ella entra la magnitud componente ($ o Sr) ay 


í ôV )r dT’ 
a 
jue para el gas ideal es igual a cero ya que +. = 0. Para 


alor específico a volumen constante Cy de (72. 1) se Obtiene la 
xpresión conocida: 


Cv= (27), (V =0). 


(12.2) 
El calor A presión doosianie es 
c= (arh tlet (a)l rhet 
+err aV whl F) i (2a 


Todas las magnitudes que figuran en la parte derecha de (72.3), 
pueden ser medidas en el experimento, a. excepción de la magnitud 
(3 


A. que no se mide en el experimento. ` 
Sin embargo, se puede demostrar (esto.se hará en el cap. VI) 


que la magnitud (7, , que caracteriza el cambio de la energía 


interna con el cambio de volumen (densicad), está ligada por una 
relación sencilla con el cambio de presión, originado al calentar el 
gas a volumen constante, que se mide fácilmente. Resulta que 


ðU = p o, t 
rl Tar)y =>: Ai 
Poniendo esta expresión en (72.3) obtenemos: 
OA: Op AA 
6,=Cr+1 (3r )v (ar) (12.4) 
y correspondientemente 


it (Sy ($), 


Como era de esperar, para el gas ideal 
OPN ALEN E 
T (-37 le (7) = E . 
que se deduce directamente de la ecuación pV == RT. Para los 


gases no ideales la diferencia de los calores enpeoiiicos Cp — Cy 
puede diferenciarse esencialmente de R. ` 


CAPITULO VI i K 


ELEMENTOS DE LA TERMODINAMICA 


$ 73. ESTADOS DE EQUILIBRIO 


La teoría cinética de los gases explica muchos fenómenos de los 
gases ideales, en los cuales los movimientos de las moléculas se 
pueden considerar libres, debido a la pequeñez de las fuerzas de 
interacción entre ellas. En los casos, cuando no se pueden despreciar 
las fuerzas de interactión, como, por ejemplo, en los gases reales, 
- la teoría describe con mucha menor precisión los procesos que ocurren 
en ellos. Esto se explica con que el cuadro detallado de los movimien- 
tos moleculares no es conocido en la mayoría de los casos, ya que 
no se consigue tener en cuenta, lo suficientemente exacto, todas 
las fuerzas que actúan sobre Jas moléculas. Cualquier sistema mole- 
cular está compuesto de un número enorme de partículas que interac- 
cionan entre sí, que se mueven constantemente y cambian su posición 
mutua. En tales condiciones es imposible conocer, exactamente, las 
fuerzas que actúan sobre la molécula en cualquier momento de 
tiempo y, por lo tanto, conocer sus movimientos. Por eso, no se 
puede determinar teóricamente el enlace entre los movimientos mole- 
culares y las propiedades de la substancia. 

Sin embargo, puede ser esiudiada una serie de propiedades de la 
substancia, muchos fenómenos en ella, sin un conocimiento detallado 
del mecanismo de los movimientos moleculares, si utilizamos sola- 
mente las magnitudes macroscópicas, es decir, las magnitudes que 
caracterizan la substancia en total, pero cuya aplicación a partículas 
por separado no tiene sentido. A tales magnitudes se refieren, ante 
todo, Ja presión y la temperatura. Como ya vimos anteriormente, 
estas magnitudes sólo tienen sentido en relación al conjunto de 
un gran número de partículas. No se puede hablar de la presión 
o temperatura de una molécula. Esto se deduce de que ambas magni- 
tudes se determinan por la energía cinética media de las partículas, 

Una situación ánáloga ya la hemos encontrado en la Mecánica. 
Al resolver una serie de tareas, relativas al puro movimiento mecá- 
nico, frecuentemente, resulta difícil determinar los parámetros funda- 
mentales que caracterizan este movimiento, es decir, las coordena- 
das y los impulsos de distintos cuerpos del sistema en cualquier 
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momento de tiempo. En estos casos se recurre a la ayuda de las 
leyes generales, que se refieren a todo. el sistema en su conjunto. 
Tales leyes son las leyes de conservación de la energía y del impulso. 
Estas se pueden utilizar sin saber con detalle el carácter de la interac- 
ción de los cuerpos y de sus movimientos, porque estas leyes son 
justas para cualesquiera movimientos y cualesquiera interacciones. 

De la misma manera, al estudiar las propiedades de la substancia, 
ligadas con los movimientos térmicos de las particulas, también 
se utilizan algunas leyes generales, siempre justas, independiente- 
mente del carácter de los movimientos de las moléculas, de la interac- 
ción entre ellas, de la estructura de la substancia. Estas leyes gene- 
rales se refieren a la energía, a sus cambios y a las magnitudes liga- 
das à ella. 

_La parte de la Física que se ocupa del estudio de las propiedades 
generales de la substancia, ligadas con los movimientos térmicos 
en las condiciones de equilibrio, se llama Termodinámica. La situa- 
ción particular de la Termodinámica en la Física, está ligada a que 
por causas, sobre las cuales hablaremos más adelante, cualquier 
forma de energía, durante sus transformaciones, al fin y al cabo 
se transforma en energía de movimientos térmicos. Si por ejemplo, 
en el proceso del movimiento mecánico, la energía del cuerpo o del 
sistema de cuerpos disminuye, debido a la acción de las fuerzas de 
rozamiento, entonces, esto se realiza porque ella se transforma en 
calor, los cuerpos que frotan se calientan. Se transforma también 
en calor la energía de la corriente eléctrica, la energía de la luz, 
la energía de las reacciones químicas, etc. Cualquier forma de energía, 
en el proceso de transformación puede pasar a través de muchas for- 
mas de energía, pero el resultado final :de todas estas transforma- 
ciones inevitablemente es: la energía térmica. 

Un gran interés práctico tiene la transformación de la energía 
mecánica en calor y el proceso inverso de obtención del trabajo 
mecánico, a base de la energía térmica: Esta cuestión la examinare- 

mos lo más detalladamente posible. ` 

Pero antes de empezar esta cuestión y de formular las leyes de la 
Termodinámica, es necesario dedicar alguna atención a la cuestión 
importante sobre el equilibrio, concepto que se introduce en la Ter- 
modinámica de modo semejante a como esto se hacía en la Mecánica. 

En Mecánica se llama equilibrio al estado del cuerpo, durante 
el cual éste se encuentra en reposo (claro está, respecto a un deter- 
minado sistema de coordenadas). 

En la Tormodinamiga el concepto de equilibrio es un tanto más 
amplio. 

Un sistema se encuentra en equilibrio termodinámico, si las magni- 
tudes macroscópicas, que determinan su estado, quedan constantes 
(y añadimos iguales a sus valores medios). En primer lugar, esto 
se refiere a la presión y a la temperatura. En estádo de equilibrio 
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no se pueden realizar tales fenómenos, como la conductibilidad 
calorífica, la difusión, las reacciones químicas, las transiciones fásicas. 

Pero el equilibrio termodinámico (algunas veces también lo 
llaman equilibrio estadístico), se diferencia, esencialmente, del mecá- 
nico en que, a pesar dé que las magnitudes macroscópicas que carac- 
terizan el sistema quedan constantes, las partículas, de que se com- 
pone el sistema (átomos, moléculas), no interrumpen sus movimientos 
complejos. Y la circunstancia de que esto no dificulta a quedar el 
sistema en estado invariable, está condicionada por el gran número 
de estas partículas. 

Así, por ejemplo, si ponemos en contacto dos cuerpos que poseen 
la misma temperatura, entonces, como es bien conocido de la expe- 
riencia diaria, el calor no pasará de un cuerpo a otro y la temperatu- 
ra de los cuerpos en contacto queda invariable, los cuerpos se encon- 
trarán en equilibrio. Mientras tanto, no está excluido que en algunos 
puntos de contacto de estos cuerpos las partículas de uno de ellos 
poseen una energía cinética mayor, que las partículas del otro. 
En estos puntos se realizará, naturalmente, el paso de calor de un 
cuerpo a otro. Pero él se compensará, indudablemente, con el paso 
inverso en otros puntos, donde la diferencia de energías tenga el 
signo contrario. 

En general, la energía térmica no pasa de un cuerpo a otro en el 
caso de los cuerpos con la misma temperatura, y a esto hay que 
añadir que las partículas de los cuerpos a lo largo de la superficie de 
contacto teniendo las energías «individuales» más diferentes, poseen 
el mismo valor medio de energía para ambos cuerpos. 

.Lo mismo se refiere al hecho muy conocido, de que el gas en 
estado de equilibrio se distribuye uniformemente por todo el volu- 
men de la vasija, de modo que su densidad es igual en todas partes 
de la vasija. Esto está completamente condicionado con que el 
número de moléculas de gas es extraordinariamente grande. Si hu- 
biese en la vasija, por ejemplo, cien moléculas. en total, entonces, 
siendo el movimiento de las moléculas completamente caótico, 
no podríamos esperar que en cada una de las dos mitades de la 
vasija se contuviesen en cualquier momento exactamente 50 molé- 
culas. Pero incluso, para un gran número de partículas, pueden tener 
lugar algunas desviaciones en su distribución uniforme por el volu- 
men en algunas partes de la vasija. Es igual y constante sólo la 
densidad media del gas en todo el volumen. 

Nos encontramos con una posición análoga al establecer el 
equilibrio entre el líquido y el vapor en una vasja cerrada. Se for- 
ma vapor sobre el líquido como resultado de la evaporación, proce- 
so que consiste en que las moléculas de líquido que poseen gran 
velocidad, abandonan el líquido en su superficie. Pero parte de las 
moléculas que abandonaron el líquido, durante su movimiento 
caótico puede volver de nuevo a él y esto se realiza tanto más 
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frecuentemente, cuanto mayor sea la cantidad de vapor. El equi- 
librio entre el líquido y su vapor comienza cuando el número de 
moléculas, que abandaron el líquido en la unidad de tiempo, se hace 
igual al número de moléculas que regresan del vapor al líquido. El 
vapor se satura y después de esto no se realiza en' el sistema ningún ` 
cambio macroscópico, la presión y la temperatura quedan constantes. 
Sin embargo, la salida de las moléculas del líquido y su regreso del 
vapor continúan también después de establecerse el equilibrio. 
Y no está excluido en este caso que en algunas partes del volumen, 
en estado de equilibrio, la densidad del vapor pueda diferenciarse 
del valor medio, es decir, de la densidad del vapor saturado. 

Estos ejemplos indican dos particuiaridades del estado de equi- 
librio. En primer lugar, el concepto de equilibrio termodinámico 
es una determinada idealización, porque, hablando en rigor, durante 
el equilibrio los parámetros de estado 'no quedan constantes, sino 
que sufren unas pequeñas oscilaciones alrededor de sus valores 
de equilibrio (medios). Tales oscilaciones, como se indicó anterior- : 
mente, se llaman fluctuaciones. En segundo lugar, se puede hablar 
de equilibrio termodinámico sólo: en el caso, cuando es muy grande 
el número de partículas que componen el sistema. 

Observemos que las leyes de lá: Termodinámica sobre las que 
hablaremos en este capítulo, sólo se refieren a los sistemas compuestos 
de un gran número de partículas. 
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Si por cualquier causa el sistema no se encuentra en equilibrio 
o ha sido sacado de él y luego se le deja a su albedrío (esto significa, 
que no se somete a las acciones externas), entonces, como demuestra 
la experiencia, se realiza por sí mismo el paso. al estado de equili- 
brio. Se puede incluso decir que el estado de equilibrio es aquel 
estado, al cual pasa cualquier sistema molecular en ausencia de 
acciones externas sobre él. El proceso de paso al equilibrio se llama 
relajación y el tiempo empleado en él se llama tiempo de relaja- 
ción. 

Pero cuando ya se ha establecido el equilibrio, el sistema, como 
muestra la práctica, no puede volver a su estado de desequilibrio 
inicial. En otras palabras, el cambio de estado, que sufrió el sistema, 
pasando al estado de equilibrio, no puede realizarse en dirección 
contraria sin la acción exterior. a 

Así, por ejemplo, si dos cuerpos que están en contacto, poseían 
al principio una diferencia de temperaturas y fueron puestos a su 
albedrío, entonces, se iguala al fin y al cabo ia temperatura de ambos 
cuerpos. Pero el proceso inverso, el aumento de la diferencia de 
temperaturas entre ellos, no se realiza sin la acción exterior. 


pa 
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El gas por sí mismo siempre se distribuye uniformemente por 
todo el volumen de la vasija, y tal estado corresponde al equilibrio. 
Pero el gas nunca se acumula. en una parte de la vasija en mayor 
cantidad (con mayor densidad) que en otra parte, sin la acción 
de las fuerzas externas. 

Exactamente igual, si introducimos en la vasija dos gases dife- 
rentes, ellos mismos se mezclan a consecuencia de la difusión mutua, 
de modo que la composición de la mezcla se hace igual en todas 
partes. En esto consiste el estado de equilibrio. Sin embargo, para 
separar de nuevo estos gases, se exige gastar grandes fuerzas del 
exterior. 

Los ejemplos expuestos indican una particularidad importante 
de los procesos que se realizan en los sistemas moleculares, que 
es su irreversibilidad. En esto, precisamente, los procesos molecu- 
lares se diferencian úe'los puramente mecánicos, los cuales se carac- 
terizan por su rigurosa reversibilidad. 

Se llama proceso reversible al cambio de estado del sistema (o de 
un cuerpo por separado) que, al ser realizado en dirección contraria, 
lo vuelve a su estado inicial, de modo que el sistema pase a través 
de los mismos estados intermedios que en el proceso directo, pero en orden 
inverso y el estado de los cuerpos exteriores al sistema queden inva- 
riables. 

Son reversibles todos los movimientos, e calinmados en la Mecánica, 
excepto aquellos en los que actúa la fuerza de rozamiento (la acción 
de la fuerza de rozamiento conduce a la segregación de calor, y el 
proceso deja de ser puramente mecánico). 

Así, por ejemplo, cuando cae una bola elástica sobre una super- 
ficie dura, se realiza el cambio de la energía potencial de la bola 
en cinética, ya que en el momento, cuando la bola se pone en con- 
tacto con la tabla en donde cae, su energía cinética es exactamente 
igual a la energía potencial inicial, si no existe la fuerza de roza- 
miento con el aire, durante'el movimiento de la bola hacia abajo. Al 
chocar, se origina la fuerza de elasticidad (debido a la deformación 
de la bola y de la tabla), y si no interrumpimos el proceso, entonces 
estas fuerzas obligan a la bola a empezar el movimiento inverso 
hacia arriba. Con ello de nuevo. la energía posencial, esta vez la 
energía de deformación, se transformará en la energía cinética del 
movimiento de la bola y.ésta se elevará a la misma altura, que 
cuando empezó su caída. Este proceso puede repetirse muchas veces. 
Está claro, que el movimiento hacia arriba de la bola es un proceso 
inverso a su caída, y no es difícil observar que durante su elevación 
la bola pasa por todos los mismos estados intermedios, determinados 
por sus coordenadas que tenía durante su caída, pero en orden con- 
trario. Por consiguiente, este proceso puramente. mecánico es rever- 
sible. Es cierto, que el proceso pasará como acabamos de describir, 
sólo en el caso si no existen las fuerzas de rozamiento con el aire, 
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si la bola es completamente elástica, si también la tabla sobre 
la que ella choca es completamente elástica. Todos estos «si» indican 
que el proceso reversible, incluso en el ejemplo mecánico examinado, 
es una determinada idealización, ya que de hecho no existen cuerpos 
completamente elásticos, nunca se puede excluir completamente 
la fuerza de rozamiento, etc. Pero, por lo menos en su esencia, el 
movimiento mecánico es reversible. 

Los procesos que no satisfacen la condición de reversibilidad 
expuesta anteriormente se llaman irreversibles. 

Expongamos aquí un ejemplo que permite precisar el concepto 
de la reversibilidad e irreversibilidad de los cambios o procesos. 

Supongamos que un muelle, sujeto por uno de sus extremos, 
se deforma (se estira) con una fuerza F, aplicada a su otro extremo 
(fig. 90). El ' muelle se estira aumentando su energía potencial 


F 


FIG. 90 


a cuenta del trabajo de la fuerza F. Si después de que el muelle 
resulta estar estirado en una longitud determinada suspendemos la 
acción de la fuerza, entonces, el muelle vuelve a su estado inicial, 
disminuyendo correspondientemente su energía potencial. 

¿Se puede considerar reversible el proceso descrito de estira- 
miento del muelle? 

Se ve fácilmente, que si estiramos rápidamente el muelle (más 
adelante se verá lo que significa «rápidamente»), e inmediatamente 
suspendemos la acción de la fuerza, entonces el proceso no será 
reversible. 

En efecto, cuando la fuerza F empieza a estirar el muelle, ante 
todo se deforma aquella parte del muelle, a la cual está directamente 
aplicada la fuerza, es decir, a la parte colindante con el extremo 
libre. La deformación se transmite poco a poco a las restantes partes 
del muelle y, por último, sufre la deformación aquella parte que 
colinda con el extremo fijado. 

Después de suspender la acción de la fuerza el muelle empieza 
a encogerse. Pero también ahora la deformación, esta vez la defor- 
mación por compresión, al principio la sufre la parte del- muelle 
colindante con el punto de aplicación, ya que ella, evidentemente, 
es la primera en «sentir» que la fuerza ha dejado de actuar. De esta 
parte se transmite poco a poco la deformación a lo largo del muelle, 
hasta que no se restablezca el estado inicial. 

De tal modo, a pesar de que el proceso de compresión va en 
sentido contrario, con ello el muelle no pasa por los estados inter- 
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medios en orden contrario: durante el proceso directo se deformó 
al principio aquella parte del muelle que colinda con el extremo 
libre, y de él se transmitió la deformación a las partes restantes 
del muelle; del mismo modo y no en orden contrario se deformó 
el muelle durante la compresión, por eso, en el experimento descrito, 
no se puede considerar reversible el proceso de estiramiento del 
muelle. La irreversibilidad se manifiesta con que, al suspender 
rápidamente la acción de la fuerza, el muelle se pone en movimiento 
oscilatorio, que no es reversible: la fuerza de rozamiento conduce 
al amortiguamiento de las oscilaciones y su energía se transforma 
en calor. 

Por esta causa, la compresión rápida o la dilatación de un gas, 
isotérmica o adiabática, no son procesos reversibles. Lo mismo 
que en el caso del muelle, la reversibilidad consiste aquí en que 
la ordenación de los estados intermedios durante los procesos directo 
e inverso resultan. ser iguales. 

Al número de procesos irreversibles se refiere también la dila- 
tación de un gas en el vacío, no equilibrado por las fuerzas externas. 
Son irreversibles todos los procesos de transporte, conductibilidad 
calorífica, difusión y de rozamiento interno. 
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En relación al concepto de reversibilidad e irreversibilidad 
recordaremos lo que se dijo en el cap. Il sobre los procesos cuasi- 
estáticos (vease la pág. 115). 

En algunos casos los procesos que se desarrollan irreversible- 
mente en unas condiciones, pueden ser reversibles en otras. Por 
ejemplo, el proceso de estiramiento del muelle, descrito anterior- 
mente, puede ser realizado de una forma reversible. Para esto,. es 
necesario que la fuerza exterior que estira al muelle aumente constan- 
temente a medida del estiramiento, para que sea en cada momento 
igual y contraria a la fuerza de elasticidad del propio muelle. En 
otras palabras, es necesario que el muelle se encuentre en cada 
momento dado en estado de equilibrio. Para ello el estiramiento 
deberá realizarse tan lentamente, que la deformación tenga tiempo 
de transmitirse en toda la longitud del muelle y siempre sea igual 
en todos los puntos. Entonces estará en equilibrio en cualquier momen- 
to. Por principio, el proceso se debe realizar infinitamente lento. 
El tiempo de estiramiento debe ser prácticamente muy grande en 
relación al tiempo de relajación. Si la duración del proceso es menor 
que el tiempo de relajación, entonces no tiene tiempo de establecerse 
el equilibrio, el proceso resulta ser muy rápido para ser reversible. 

Recordemos que los procesos, en la marcha de los cuales el sistema 
está todo el tiempo en equilibrio, se llaman cuasiestáticos. Está claro 
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que estos procesos son reversibles, ya que todos los estados inter- 
medios están en equilibrio. 

En los ejemplos, expuestos anteriormente, de compresión y esti- 
ramiento de un muelle o de un gas, el tiempo de relajación es el 
tiempo de propagación del sonido, ya que las ondas acústicas repre- 
sentan en sí la dilatación y compresión própagadas en el cuerpo. 

La dilatación del gas o su compresión, realizada con ayuda-de 
un émbolo, será cuasiesiíática, si la velocidad de traslación del 
émbolo es pequeña en relación con lá velocidad del sonido en el 
gas, ya que en estas condiciones, la presión tiene tiempo de igualar- 
se em todo en volumen del gas. Como vimos (véase la pág. 116) el 
trabajo de dilatación del gas era ej máximo en este caso. 

Recordemos una vez más que los procesos cuasiestáticos pueden 
ser representados como la curva de la presión en función del volumen 
o de la temperatura. El proceso irraversible no puede ser repre- 
sentado por esta curva. Si el precesó no está en equilibrio (no es 
cuasiestático), entonces, no se puede hablar de una determinada 
presión o una determinada temperatura, correspondiente al valor 
dado del volumen. Todos los procesos que se desarrollan natural- 
mente, tales como el paso del calor del cuerpo más caliente al menos 
caliente, la igualación de concentraciones en-las mezclas gaseosas, ` 
etc., siempre son procesos irreversibles y naturalmente no cuasies- 
táticos. 
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De tal modo, vemos que los procesos ligados a los movimientos 
térmicos de las moléculas, se diferencian de los movimientos mecá- 
nicos en que ellos frecuentemente suelen ser irreversibles. 

Entre tanto, el movimiento de las moléculas de por sí, por lo 
menos en su primera aproximación, se someten a las leyes de la 
Mecánica, y nosotros utilizamos estas leyes al deducir las ecuaciones 
fundamentales de la teoría de los gases ideales. Surge la pregunta 
natural ¿de qué modo el conjunto de partículas, cada una de las 
cuales se somete a las leyes de la Mecánica y cuyos movimientos son, 
por consiguiente, reversibles, sólo es capaz de cambios irreversibles 
(si excluimos los procesos cuasiestáticos, que no se realizan por 
sí mismos)? 

Como veremos ahora, la causa de esto es la grandiosidad del 
número de partículas y el caotismo absoluto de sus movimientos. 
Para aclarar la causa de esta diferencia cualitativa, que se origina 
durante el cambio cuantitativo del número de partículas, exami- 
nemos el siguiente ejemplo. 

Sea que la vasija de volumen V esté rellena do aire. Dividamos 
imaginariamente el volumen de la vasija, supongamos en cinco 
partes, cada una de las cuales con un volumen V”, e introduzcamos 
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en una de ellas, por ejemplo, en la inferior, una molécula señaláda 
con un rayado (fig. 91), verbigracia, la molécula de éter. Tomando 
parte en los movimientos térmicos desordenados con las partículas 
de aire, nuestra molécula abandonará pronto el volumen separado 
y en el proceso de su mov:miento sucesivo caerá en todas las cinco 
partes de la vasija, y entre otras, en aquella 

parte que acababa de abandonar. 

Si planteamos la pregunta de si es un pro- 
ceso reversible el paso de la molécula de éter 
desde el volumen V’ rayado al no rayado, 
deberemos responder a ella afirmativamente, 
ya que sin niguna acción externa nuestra molé- 
cula se encuentra de nuevo, rápidamente, en la 
parte de volumen de la vasija abandonada por 

_ ella. Y si controlamos cada segundo su posición, 
- no existe ninguna duda de que aproximada- 
mente en una quinta parte de “observaciones 
la encontraremos en el volumen V’. Utilizan- 
do .el concepto de probabilidad que introdu- 
cimos anteriormente (pág. 65) se puede decir, 
que la probabilidad de hallar la molécula en 
el volumen V’ es igual a 1/5. Esta proba- 
bilidad es bastante grande para considerar el proceso reversible, 
capaz de desorrollarse en ambas direcciones. 

Si introducimos ehora no una, sino dos moléculas de éter, enton- 
ces la probabilidad, de encontrarse a un mismo tiempo en el volu- 
men V’, de acuerdo al teorema- de la multiplicación de probabilidades 
(las moléculas se mueven independientemente una de otra, por 
eso aquí se debe emplear precisamente ese teorema) será igual 

a (1/5)?. Está probabilidad ya es mucho más pequeña, de modo que 
al proceso del paso de dos moléculas de V a V’ se puede considerar 
reversible con menos derecho. Si introducimos 3, 4, 5... moléculas 
de éter, entonces la probabilidad de hallarlas de nuevo en el volumen 
inicial será correspondientemente igual a 


13, (4x4. (1445. 
a 
Con el crecimiento del número de partículas de éter, introducidas 
al principio en el volumen V”, ia probabilidad de hallarlas de nuevo 
allí se hará cada vez menor. Por consiguiente, el proceso de la mezcla 
de:las partículas de éter en el aire se hará cada vez menos reversible. 
Esto quedará más claro, si traducimos nuestro raciocinio al 
Jenguaje del tiempo. Supongamos que la. molécula que abandonó 
a V". regresa allí después de 2 segundos. Para esperar el regreso no de 
“una. sino de: dos moléculas ya se exigen 2? :s, para tres, 23-s, y así 


«sucesivamente. Pero si.hay 100 moléculas de-éter, entonces para obser“ 
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var el regreso a V’ de todas las 100 moléculas, ya sería necesario 21%g 
y este número ya tiene más de treinta cifras, y este tiempo supera en 
unos millones a la edad de la Tierra. En la naturaleza, sin embargo, 
el número de partículas corrientemente alcanza no 100, ni 1000 sino 
miles de millones, decenas, centenas y miles de miles de millones. 
Está claro, que el proceso de difusión de un gas en otro se puede consi- 
derar completamente irreversible, a pesar de que sea posible por 
principio el proceso reversible natural. Pero éste es tan poco probable 
que se le puede considerar prácticamente imposible. 
Generalizando el ejemplo que acabamos de exponer, podemos 


decir que si del volumen V separamos el volumen V” igual a — parte 
de V, 


entonces, la probabilidad W de que se encuentren en la parte separada 
N 
N partículas, será igual a (5) , y si N es muy grande, entonces, la 


probabilidad W será muy pequeña. Imaginémonos ahora que en el 
volumen V de la vasija, privada de gas, separamos el volumen V’ = 


= a que está separado del volumen restante por un tabique. Intro- 


duzcamos N moléculas de gas en el volumen V” y quitemos el tabi- 
que. Está claro que, después de esto, en el gas todas sus partículas 
ocuparán todo el volumen V. Si mantenemos la temperatura cons- 
tante, entonces esto será una dilatación isotérmica del gas, desde el 
volumen V” hasta el volumen V. Tal dilatación representa en sí 
un cambio de estado del gas y ahora deberemos hablar sobre la mayor 
o menor probabilidad del estado. 

En nuestro caso se trata del paso de un estado, durante el cual 
se encuentra reunido el gas en el volumen V” (estado V’), al estado, 
cuando él ocupe el volumen V (estado V). La probabilidad W del 
primero de ellos es igual, como ya hemos visto, a (1/m)Y;' o bien, 


ya que m = y’ entonces 
va 
W=(+ 3 ; (76.1) 


Con referencia al estado V, ya que el gas no puede encontrarse 
en ninguna parte, a excepción del volumen V (V' es también una parte 
de V), entonces, la probabilidad de este estado es igual a la-unidad. 
Esto ya se ve de la fórmula (6.1), si ponemos en ella V’ = ÑA 

La probabilidad W del estado, durante el cual el gas se concentra 
en una parte del volumen, en lugar de ocuparlo todo entero, para 
grandes valores de N (el número de partículas de la substancia 
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siempre es, prácticamente, muy grande) será extraordinariamente 
pequeña, incluso si V’ se diferencia poco de V. 

Como ejemplo, calculemos la probabilidad W de que el gas, para 
la presión atmosférica y a la temperatura ambiente (7 = 300 K) 
rellene uniformemente la vasija de volumen V =1 cm”, a excep- 
ción de una parte de él igual a una milésima de millón. Es decir, que 


v—yr' 
V 


y’ 
== 4 —y =e= 1072. 
El número de moléculas es 

E EEA 

N=- = 2,4-10”, 

entonces, de acuerdo con (76.1) 
"AN 
w=( +) =(1—a)N, (76.2) 


Apliquemos la fórmula conocida para los pequeños valores de a 
(en nuestro caso œ = 1079): 


1 
lím (1—0a) * =e=10'8*=400,4 


(e es la base de los logaritmos naturales), entonces (76.2) se puede 
transformar: 


W=(+)"=(1-00=——w 


-Ż Na 
(Ia) * 


1 4 
E Pa na A 
E 4p0,43-2,4-1019. 199 401010 


El número. en el denominador de este quebrado es la unidad con 
diez mil millones de ceros. Aún más pequeña será la probabilidad de 
que las moléculas del gas se reunan en un volumen que forme una 
parte pequeña del volumen de la vasija. En esto se encierra la causa 
de la irreversibilidad de los procesos que transcurren, naturalmente, 
si el gas se distribuye por sí solo en todo el volumen de la vasija, 
pero nunca se concentra en una parte de este volumen, esto no signi- 
fica que este segundo proceso sea por principio imposible. Al con- 
trario, las leyes de la Mecánica, a las que se someten las moléculas, 
permiten las dos direcciones del proceso, pero debido al gran número 
de partículas la probabilidad de una de ellas es tan pequeña, que 
prácticamente no se puede observar. 

Los razonamientos expuestos se referían al caso particular de la 
distribución de las partículas en el volumen. Pero está claro que 
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se pueden referir a cualquier otro proceso, donde toma parte un. 
gran número de partículas. La concentración por sí misma de las 
moléculas en una parte pequeña del volumen de la vasija es tan 
poco probable, como el paso por si mismo del calor desde el cuerpo 
frío al caliente o la separación por sí misma de los componentes 
de una mezcla gaseosa. En todos estos casos semejantes se realiza 
por sí mismo el paso al estado de equilibrio, cuya probabilidad 
es muy grande. Pero el proceso iaverso al estado sin equilibrio, 
prácticamente, no se realiza nunca, porque es muy pequeña la 
probabilidad de tal estado. 

Es decir, la irreversibilidad de los procesos en los sistemas mole- 
culares, compuestos de partículas; cada una de las cuales se somete 
a las leyes de la Mecánica, es decir, se mueve reversiblemente, 
se explica exclusivamente con que, el :número de estas partículas 
es muy grande. Si éstas fueran muy pocas, el sistema no conocería 
ningún proceso irreversible. 

Con referencia a los' procesos cuasiestáticos, ya que el paso al 
equilibrio se realiza en estos casos a través de los estados interme- 
dios, ellos pueden transcurrir con uña probabilidad igual en cual- 
quier dirección, 


$ 77. TRANSFORMACIONES MUTUAS x o 
DE LA ENERGIA MECANICA Y TERMICA. 


Los conceptos de equilibrio, de la reversibilidad e irreversi- 
bilidad de los procesos son generales y se refieren a todos los pro- 
cesos que se realizan en la naturaleza. 

Uno de los procesos que se realizan frecuentemente en la natu- 
raleza, al pasar cualquier sistema al equilibrio, es la transformación 
de la energía mecánica en calor. Un ejemplo de tal transformación 
es la segregación de calor durante el rozamiento. Recordemos que 
de aquí en adelante llamaremos energía macroscópica a la energía ' 
mecánica, es decir, a la energía cinética del movimiento de los 
cuerpos y a su energía potencial, condicionada por las fuerzas que 
actuán sobre estos cuerpos. En contraposición a esto, la energía 
cinética de los movimientos térmicos de las moléculas y la energía 
potencial de su interacción se llama energía interna. Es decir, la 
segregación de calor a cuenta de la energía mecánica es el proceso 
de transformación de la energía macroscópica en la energía de los 
movimientos térmicos microscópicos. Inversa a este proceso es la 
transformación del calor en energía mecánica, o lo que es lo mismo, 
la obtención de energía mecánica a cuenta del calor. A su tiempo, 
la invención de los métodos para obtener trabajo mecánico a cuenta 
del calor fue el principio de una nueva época en la historia de la 
civilización. En nuestros tiempos comenzó una época no menos 
importante de la utilización de la energía nuclear para obtener 


Ñ ' 


280 Cap. VI. Elementos de la Termodinámica 


trabajo. Pero la energía nuciear en la actualidad se transforma en 
trabajo mecánico no directamente, sino de nuevo, a través del calor. 
Con esto se determina la importancia del estudio de las leyes gene- 
rales que dirigen los procesos de transformación mutua de la energía 
mecánica y térmica. 

La Termodinámica nació, históricamente, como un apartado 
de la Física que estudiaba la ligazón entre las energías mecánica 
y térmica. En su desarrollo posterior la Termodinámica se ha hecho 
una ciencia, que estudia la ligazón entre la energía térmica y todas 
las demás formas de energía: química, eléctrica, energía de irradia- 
ción, etc. 

En los siguientes párrafos nos limitaremos al examen de las 
leyes generales, que ligan las energías térmica y mecánica. 


$ 78. PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA 


La primera ley que liga la energía mecánica y térmica, es la ley 
de conservación de la energía, que ya examinamos detalladamente 
en su aplicación al gas ideal (véase la pág. 111). Esta ley : se llama 
primer principio de la Termodinámica. Recordemos aquí el con- 
tenido de esta ley. 

Si el estado de un sistema se cambia a consecuencia de aportarle 
una determinada cantidad de calor dQ, y con este cambio el sistema 
realiza un trabajo dA, entonces la ley de conservación de la energía 
dice así: la cantidad de calor aportado es igual a la suma del trabajo 
realizado y del cambio de la energía interna del sistema. La ley 
de conservación de la energía se expresa matemáticamente en la 
forma: 


dQ = dU + dA. (78.1) 
Como hemos visto | 

dA =pdV. 
La fórmula (78.1) se puede también escribir así: 

dU = dQ — dA. 


Si se trata no de un cambio pequeño, sino del cambio macroscópi- 
co del estado, entonces, es necesario sumar todos los dQ y todos 
los dA y calcular de tal modo el cambio de energía interna durante 
el paso del sistema, por ejemplo, del estado 1 al estado 2: 


2 2 2 
f s ER] dA 


Aquí es importante señalar que la cantidad de calor aportado, 
así como también el trabajo realizado por el sistema (o sobre él), 
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depende de qué modo precisamente se realizó el paso del estado 1 
al estado 2. El cambio de la energía dU, evidentemente, no depende 
del camino del paso, sino sólo de los estados inicial y final. Por eso, 


se puede escribir que 


2 2. 2 

f dU =U; —U; = f a0—| dA, 

1 1 i 
pero no se puede escribir 

2 


2 
| 0=0—0: ó | 24-4 


Esto significa, que el sistema en cada estado posee un determi- 
nado valor de la energía interna U, pero no se puede decir que él 
posee una determinada cantidad de calor o de trabajo. Por eso, la 
energía interna se llama función de estado. Pero ni Q ni A son fun- 
ciones de estado, sino del proceso de cambio de estado !). 

Tienen una importancia especial los llamados procesos cíclicos 
(o circulares) durante los cuales, el sistema, pasando por una serie 
de estados, retorna a su estado inicial. En estej caso $ au =0. 
Pero esto no significa naturalmente que Q y A también son iguales 
a cero. En el proceso cíclico el cuerpo puede recibir o entregar una 
cierta cantidad de calor, puede realizar un trabajo, o el trabajo 
puede ser realizado sobre él, pero el cambio de energía interna será 


igual a cero. 
En este caso, el primer principio de la Termodinámica se escribe 


así: 
$a= gas, 


donde el signo significa la integración por el contorno cerrado. 


El primer principio de la Termodinámica es igualmente apli- 
cable a los procesos en equilibrio y no en equilibrio. A pesar de que 
los últimos no pueden ser representados en forma de¿curva, los 
estados inicial y final del sistema también están, en este caso, com- 
pletamente determinados. 

Recordemos aquí las relaciones fundamentales que obtuvimos, 
aplicando el primer principio¿de la Termodinámica al gas ideal. 


1) Esto significa matemáticamente que, a diferencia de dU, las magnitudes 
dA y dQ no son diferenciales totales. 
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1. El trabajo realizado por un mol del gas ideal, durante su 
dilatación isotérmica desde el volumen V, hasta el volumen V, 
es igual a: 


A=RT In 2 (78.2) 


2. Si la temperatura del gas cae desde 7, hasta T, durante la 
dilatación adiabática, el trabajo (referido a 1 mol) realizado por 
el gas es igual a: 


Aquí y= es la relación entre la capacidad calorífica para 


una presión constante y la capacidad calorífica para un volumen 
constante. Recordemos que las fórmulas expuestas se refieren al 
caso, cuando el cambio de estado del gas se realizó cuasiestáticamente, 
es decir, por un camino reversible. 

Es importante señalar que el primer principio de la Termo- 
dinámica no indica en qué dirección van los procesos de cambio 
de estado. Desde el punto de vista del primer principio, el calor, 
por ejemplo, puede pasar del cuerpo caliente al frío, y del frío al 
caliente. Sólo es necesario que la energía entregada por un cuerpo y la 
recibida por el otro sean iguales una a otra. La irreversibilidad 
de los procesos de la naturaleza no se deduce, por consiguiente, 
del primer principio de la Termodinámica. 

Las relaciones expuestas anteriormente permiten calcular la 
cantidad de calor segregada como resultado de la realización de 
trabajo mecánico. Como se sabe, puede considerarse resultado del 
trabajo mecánico realizado la aparición de una cantidad de calor 
igual a él. Esto significa que la energía del movimiento macroscó- 
pico se transforma por completo en euergía de los movimientos 
microscópicos de las moléculas de substancia. 

Examinemos ahora el proceso inverso de la transformación del 
calor en trabajo mecánico. 


$ 79. TRANSFORMACION DEL CALOR EN TRABAJO MECANICO 


Como sabemos se llama calor a la energía que se transmite del 
cuerpo con mayor temperatura al cuerpo con menor temperatura, 
por ejemplo, durante su contacto. Por sí misma, esta transmisión 
de energía no va acompañada con la realización de trabajo, ya 
que con ello no hay ningún desplazamiento de los cuerpos. Ella 
conduce sólo al aumento de la energía interna del cuerpo, al que 
se le entrega el calor y a la igualación de las temperaturas, después 
de lo cual se suspende el mismo proceso de transmisión térmica. 
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Pero si el calor se transmite al cuérpo que en este caso se dilata, 
entonces, él puede realizar un trabajo. De acuerdo a la ley de conser- 
vación de la energía este trabajo será igual a: 


= dQ — dU, 


donde dU es el cambio de energía interna. Durante el proceso isotér- 
mico se realiza el máximo trabajo, 'cuando no cambia la energía 
A de modo que 


= dQ. i T 4 


Un trabajo mayor claro está no puede haber. Por consiguiente, 
para Obtener el trabajo máximo, igual al calor empleado, es necesario 
transmitir calor al cuerpo que se dilata, de modo que entre él y la 
fuente de calor no haya diferencias de temperaturas, porque, répe- 
timos, el proceso irreversible de la' conductibilidad calorífica es 
incapaz de transformar el calor en trabajo, conduciendo solamente 
al aumento de la energía interna en perjuicio del trabajo. Es cierto, 
que si no hay diferencias de temperaturas entre la fuente de energía 
y el cuerpo al que se le transmite el calor, entonces, no se transmitirá 
el calor. Pero, para que se transmita el calor, es suficiente que la 
diferencia de temperaturas entre ellos sea infinitamente pequeña lo 
que prácticamente no se diferencia del isotermismo completo. En 
tales condiciones el proceso de transmisión del calor ocurre de un 
modo infinitamente lento y, por eso, es reversible. 

Todo esto se relaciona al acto único de: transmisión de calor al 
cuerpo que realiza un trabajo. En este caso repetimos, el' cuerpo 
puede realizar un trabajo igual al calor entregado por la fuente. 
Por ejemplo, si un mol de un gas ideal, al recibir el calor, se dilata 
isotérmicamente desde el volumen V, hasta el volumen V,, con 
ello se realizará un trabajo igual a R In (V,/V,). 

Pero para la Técnica tienen importancia ùo estos procesos unita- 
rios de transformación del calor en trabajo. Los mecanismos reales 
existentes para obtener trabajo a cuenta del calor (máquinas de 
vapor, motores de combustión interna, y etc.) aciúan, como sabemos, 
cíclicamente, es decir, en ellos los procesos de transmisión del calor y de 
su transformación en trabajo mecánico se repiten periódicamente. 
Para eso, es necesario que el cuerpo que realiza el trabajo, al recibir 
una cierta cantidad de calor de la fuente y realizar un trabajo deter- 
minado, vuelva después de esto al estado inicial, para empezar de 
nuevo el mismo proceso. En otras palabras, el cuerpo deberá realizar 
procesos circulares. 

El conjunto de cambios de estado en resultado de los cuales 
se restablece él (el estado) se llama ciclo. 

Recordemos, que si caracterizamos el cuerpo con su presión 


y volumen, entonces su estado se representa por un punto del dia- . 
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grama p — V. El cambio de estado se representa en este diagrama 
con una línea, por ejemplo, la línea AaB del diagrama de la fig. 92, 
El proceso circular (ciclo) se representa por una línea curva cerrada, 
por ejemplo, la línea AaBbA. El trabajo realizado en un ciclo es 
iguai a la superficie abarcada por esta 
curva cerrada (véase la pág. 114, fig. 33). 
Principio de Kelvin. Surge la pre- 
gunta importante ¿se puede obtener un 
trabajo, durante el proceso cíclico que 
sea .igual al calor transmitido por la 
fuente? A primera vista, parece ser que 
“para esto no hay ninguna barrera. Co- 
mo resultado del ciclo el cuerpo que 
realizó el trabajo retorna a su estado 
inicial y, por consiguiente, queda inva- 
riable la energía interna y el trabajo 
FIG. 92 deberá ser igual al calor absorbido. Sin 
embargo, en realidad, un conjunto de 
datos experimentales, obliga a dar una contestación negativa a 
la pregunta. Ya en el siglo pasado (año 1854) fue formulado por 
V. Thomson (Kelvin) en forma del siguiente principio: 

Es imposible realizar un proceso cíclico, cuyo único resultado sea 
la transformación en trabajo del calor quitado de cualquier cuerpo, 
sin que haya ocurrido ningún cambio en el otro cuerpo o cuerpos. 

De acuerdo a este principio, basado en numerosísimos datos 
experimentales, referentes al trabajo de las máquinas térmicas, el 
calor quitado a la fuente se puede transformar en trabajo (en el 
proceso cíclico) con la condición indispensable, de que además 
de esta transformación deberá cambiarse el estado de cualquier otro 
cuerpo (o cuerpos). Es decir, en el proceso de transformación del 
calor en trabajo, además de la fuente de calor, de donde se quita el 
calor, y del cuerpo que realiza el'trabajo, al cual se le entrega direc- 
tamente el calor, también deberá participar otro cuerpo (o cuerpos) 
cualquiera. ¿Qué cuerpo misterioso es ése y cuál es su papel en 
el proceso de transformación del calor en trabajo? 

Como ya sabemos, pará la transformación del calor en trabajo, 
es necesario naturalmente «quitar» calor de la fuente y transmitír- 
selo a otro cuerpo de menor temperatura. Pero la simple transmisión 
no está ligada a ningún trabajo. Por eso, tal transmisión no se realiza, 
directamente, sino a través de otro cuerpo, que al dilatarse realiza 
«de paso» un trabajo. mecánico y regresa a su estado inicial. Él 
se llama cuerpo de trabajo*), mientras que la fuente se llama calenta- 
dor y el cuerpo con temperatura más baja, al cual se le entrega el 
calor es el refrigerador. Precizamente el refrigerador es «aquel cuerpo» 


1) También se suele llamar xportador de calor». (N. del T.) 


i 
| 
| 
| 
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del que se hablaba en el principio de Kelvin. Él por sí mismo no 
realiza ningún trabajo, pero es necesario, por que el cuerpo de trabajo 
le debe entregar calor. 

La afirmación de que para realizar un trabajo en la máquina 
cíclica es necesario la participación de dos cuerpos con diferente 
temperatura se denomina principio de Carnot. 

¿Pero por qué no tuvimos necesidad de este cuerpo complemen- 
tario que recibe calor, pero no realiza trabajo, cuando hablamos del 
acto unitario de transformación del calor en trabajo, y por qué 
no se puede prescindir de él, cuando se trata del proceso cíclico? 

La cuestión consiste, evidentemente, en que durante el proceso 
cíclico, circular, el cuerpo de trabajo, después de que al dilatarse 
realizó un trabajo a cuenta del calor recibido del calentador, debe 
volver al estado inicial. Si, por ejemplo, al dilatarse el cuerpo de 
trabajo, realizando un trabajo, pasa a través de una serie de estados 
a lo largo de la curva AaB (fig. 92), para que vuelva a su estado 
inicial es necesario comprimirlo. Pero para esto es necesario realizar 
un trabajo sobre el cuerpo de trabajo. Pero este trabajo deberá ser 
menor que el trabajo, realizado por el cuerpo de trabajo durante 
la dilatación. De otra forma el objetivo del ciclo no será conseguido. 
Y para que el trabajo durante la compresión sea menor que el trabajo 
de dilatación, el cuerpo de trabajo debe pasar durante la compresión 
por una serie de estados por la curva que descansa por debajo de la 
curva de dilatación, por ejemplo, por la curva BbA de la fig. 92. 
Pero la “urva más baja del diagrama p—V corresponde a una tempe- 
ratura más baja. Esto significa que el cuerpo de trabajo antes de la 
compresión debe ser enfriado, de él se debe quitar alguna cantidad 
de calor y entregárselo al refrigerador. Por eso, ninguna máquina 
térmica (cíclica) no puede realizarse, solamente, con la fuente de 
calor y el cuerpo de trabajo. 

Si fuese posible limitarse sólo con la fuente de calor y el cuerpo 
de trabajo entonces, para obtener trabajo podrían utilizarse tales 
«fuentes» de calor, como son el agua de los mares y océanos, la corteza 
terrestre, la atmósfera de la Tierra, de las cuales se podría tomar una 
cantidad de calor, prácticamente ilimitada. La máquina que tra- 
bajase a base del calor de estas fuentes, que no exige por lo tanto 
ningún combustible, tendría tanta importancia como el «perpetuum 
mobile» (tal máquina imaginaria se llama perpetuum mobile de 
segundo genero). Sin embargo, ella no está «prohibida» por la ley 
de conservación de la energía, el trabajo se realiza a base del calor. 
Pero la experiencia muestra, que tal máquina no puede ser cons- 
truida. Para que trabaje la máquina térmica cíclica es necesario el 
refrigerador, cuerpo con temperatura más baja que el calentador. 
Precisamente, la atmósfera, corrientemente, sirve de refrigerador 

A esta cuestión volveremos más adelante. 
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$ 80. CICLO DE CARNOT 


Examinemos ahora el proceso circular, durante el cual, el calor, 
quitado de cualquier cuerpo, se puede transformar en trabajo, pre- 
cisamente, de la mejor forma, es decir, de modo que se obtenga el 
máximo de trabajo. 

Para realizar este proceso es necesario tener, como sabemos, tres 
cuerpos: la fuente de calor, del cual se extrae el calor (calentador), 
un cuerpo más frío, al cual se le entrega el calor (refrigerador), y el 
cuerpo de trabajo, por medio del cual se realiza la transmisión y se 
efectúa el propio trabajo. Supongamos, además, para sencillez del 
razonamiento, que el calentador y el refrigerador tienen una capaci- 
dad calorífica, tan grande, que sus temperaturas no cambian porque 
al primero se le quite y al segundo se le entregue una determinada 
cantidad de calor. Examinemos có- 
mo el cuerpo de trabajo, realmente, 
realiza un trabajo en estas condi- 
ciones, a base del «calor entregado 
por el calentador. 

„ Empecemos el proceso circular 
sobre el cuerpo de trabajo partien- 
do de que él se encuentra compri- 
mido hasta una presión determi- 
nada y está en contacto con el ca- 
lentador y tiene, por lo tanto, la 
misma temperatura que él (punto 
A en la fig. 93). Aquí no se veri- 
fica el proceso de conducción de 
calor, ya que no hay diferencia de 

temperaturas. Por lo tanto, tampoco se realiza la transmisión de calor 
sin realizar trabajo. Ya que nuestra tarea consiste en obtener el 
máximo de trabajo no debemos permitir en nuestro ciclo tales pro- 
cesos. Demos ahora la posibilidad al cuerpo de trabajo de dilatarse 
y desplazarse cualquier cuerpo, por ejemplo, un émbolo sin interrum- 
pir su contacto con el calentador. Por lo tanto, la dilatación será 
isotérmica (curva AB en la fig. 93). Con ello se realizará un trabajo. 
Se realiza, evidentemente, a cuenta del calor quitado del calentador, 
que sin embargo, no cambia su temperatura, gracias a su gran capa- 
cidad calorífica. 

El calor recibido por el cuerpo de trabajo ahora es necesario 
entregárselo al refrigerador. Esta transmisión tampoco es convenien- 
te realizarla, por el. contacto directo del cuerpo de trabajo con el 
refrigerador, ya que la temperatura del cuerpo de trabajo, que se 
dilata isotérmicamente, es mayor que la temperatura del refrigerador 
y la transmisión de calor durante el contacto no irá acompañada con 
la realización de trabajo útil. Por eso es necesario, al principio, 
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enfriar al cuerpo de trabajo hasta la temperatura del refrigerador y ya 
después de esto se les pueden poner en contacto. Para el enfriamiento 
del cuerpo de trabajo, éste deberá estar aislado del calentador, y luego 
es necesario darle la posibilidad de dilatarse adiabáticamente (mirar 
la curva BC de la fig. 93), hasta que él no tome la temperatura del 
refrigerador (durante la dilatación adiabática los cuerpos se enfrían). 

El cuerpo, en esta segunda etapa, dilatándose y trasladando el ém- 
bolo, por ejemplo, realiza, complementariamente, un trabajo mecá- 
nico. Después de conseguir, de tal moco, el enfriamiento del cuerpo 
de trabajo, se le pone en contacto con el refrigerador. Con esto se 
termina la primera mitad del ciclo, durante el cual el cuerpo de tra- 
bajo realizó un trabajo útil a cuenta del calor recibido del calentador. 

Ahora es necesario volver el cuerpo de trabajo al estado inicial, 
es decir, restablecer la presión y temperatura iniciales. Esto significa, 
que el cuerpo de trabajo debe ser comprimido y puesto de nuevo en 
contacto con el calentador. Este contacto, como anteriormente, no 
se debe realizar mientras la temperatura del cuerpo de trabajo sea 
más baja que la temperatura del calentador. Por eso, el retorno al 
estado inicial también se realiza en dos etapas. Al principio se com- 
prime el cuerpo de trabajo sin alterar su contacto con el refrigerador, 
es decir, isotérmicamente (mirar la curva CD en la fig. 93). Luego, 
aislando el cuerpo de trabajo del refrigerador, complementariamente, 
se le comprime adiabáticamente, para que se caliente hasta la tem- 
peratura del calentador (mirar la curva DA en la fig. 93). Durante 
la compresión adiabática, el cuerpo se calienta a cuenta del trabajo 
externo realizado sobre él. Después que en el proceso de compresión 
adiabática la temperatura del cuerpo se hace igual a la temperatura 
del calentador, se les pone en contacto y con ello se finaliza el ciclo: 
el cuerpo de trabajo se encuentra en su estado inicial, y el proceso 
puede ser empezado de nuevo. 

El proceso circular descrito se compone, del tal modo, de dos dila- 
taciones y dos compresionos isotérmicas y adiabáticas. Durante las 
dilataciones, el cuerpo de trabajo realiza un trabajo útil: las compre- 
siones, por el contrario se realizan a cuenta del trabajo realizado 
sobre el cuerpo de trabajo por las fuerzas externas. 

En ninguno de todos los estadios del proceso circular examinado 
no se permite el contacto de dos cuerpos con distintas temperaturas, 
y de este modo, se evita el origen del proceso irreversible de conduc- 
ción calorífica. Por consiguiente, el ciclo se verifica de forma rever- 
sible (para la completa reversibilidad es necesario realizar las pro- 
pias dilataciones y compresiones muy lentamente,. por principio, 
a una lentitud infinita, de modo que estos procesos sean cuasies- 
táticos). 

El ciclo descrito, realizado por eli cuerpo de trabajo. lleva el nom- 
- bre de ciclo de Carnot, en nombre del científico francés que lo exa- . 
minó por primera. vez. So Eo 
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Como resultado del proceso circular de Carnot una determinada 
cantidad de calor resulta ser transmitida por medio del cuerpo de 
trabajo desde el calentador al refrigerador. En la marcha del pro- 
ceso, el cuerpo de trabajo realiza, además de esto, un trabajo. Á su 
tiempo las fuerzas externas realizan un trabajo sobre el cuerpo de 
trabajo. ¿Se obtiene con esto un trabajo mecánico útil, es decir, se 
consigue el objetivo de toúo el proceso? 

A primera vista parece ser que el trabajo realizado por el cuerpo 
de trabajo, durante sus dilataciónes en los dos primeros estadios del 
ciclo, se compensa, completamente, con el trabajo realizado por las 
fuerzas externas en los dos estadios siguientes de modo, que el tra- 
bajo útil al fin de cuentas es igual a cero. Sin embargo, no es difícil 
de cerciorarse, que en realidad el trabajo positivo realizado por el 
cuerpo durante su dilatación es mayor que el trabajo negativo rea- 
lizado sobre él, durante su compresión y, por consiguiente, una parte 
del calor, recibido del calentador, realmente, se transforma en tra- 
bajo mecánico. 

Nos podemos convencer - de esto, lo más sencillamente, en el 
caso cuando el cuerpo de trabajo es un gas ideal, para el cual se 
puede calcular exactamente el trabajo de dilatación y compresión. 
Como vemos, las conclusiones obtenidas con ello, no dependen de la 
naturaleza del cuerpo de trabajo, es decir, son justas para cualquier 
cuerpo. 

Examinemos cuantitativamente todo el ciclo de Carnot, cuando 
el cuerpo de trabajo es un gas ideal (mirar la fig. 93). 

Supongamos que de cuerpo de trabajo sirve 1 mol de un gas ideal, 
y que el estado inicial se caracteriza por la presión pọ y el volumen Vo, 
es decir, por el punto A en la figura 93. La temperatura del gas To = 


= lu 2, según nuestras condiciones, es igual a la temperatura del 


calentador. La temperatura del refrigerador la designamos a través 
de T,. Es decir, T, > Ta 

En el estado inicial, el cuerpo de trabajo tiene contacto con el 
calentador. El primer estadio del proceso circular que realiza el gas 
es su dilatación isotérmica (se conserva el contacto con el calentador) 
hasta el volumen V,. La presión, correspondientemente, desciende por 
la isoterma hasta el valor p, (punto B en la fig. 93). 

El viabejo positivo, realizado por el gas Gurante la dilatación, 
es igual a: 


A,=RT,ln 2 =0,, (80.1 


donde Q, es la cantidad de calor quitado del calentador por el gas. 
A cuenta de este calor fue realizado el trabajo A. 

El segundo estadio consiste en que el gas se aísla del calentador 
y su dilatación sucesiva se realiza adiabáticamente, a consecuencia 
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de lo cual se enfría el gas, Esta dilatación adiabática se suspende 
cuando la temperatura del gas se hace igual a la temperatura del 
refrigerador T. El valor del volumen, hasta el cual debe dilatarse 
el gas, se puede determinar teniendo en cuenta que durante la dila- 
tación adiabática es justa la igualdad ! 


TV =T yy. > we (80.2) 
Por consiguiente, el volumen V, se puede hallar de la igualdad 
Va \Y-t_ T 
Le (80.3) 


Con esto la presión cambia según la adiabática hasta el valor pz 
(punto C en la fig. 93). El trabajo realizado por el gas en esta segunda 
etapa del proceso, es igual a (véase la pág. 138): 


dea e is E g 


En la tercera etapa del proceso cíclico, el gas se comprime iso- 
térmicamente por las fuerzas externas a la temperatura 7, del re- 
frigerador, desde el volumen V, hasta el volumen V;. El trabajo 
realizado en este caso sobre el gas es igual a 


4=RT, n += —RT, In =Q (80.5) 


A cuenta de este irabaio se desprende el calor Q, que se transmite al 
refrigerador con el que tiene contacto el gas. 

Por fin, el último cambio que sufre el gas para volver a su estado 
inicial, es la compresión adiabática hasta el volumen inicial V, 
y la presión Po, para las cuales su temperatura de nuevo se hace igual 
a Te. Para esto es necesario que el gas sea comprimido isotérmica- 
mente en la tercera etapa del ciclo hasta el volumen V}, determinado 
por la igualdad - 

Vs yvi_ To 
( ye) =p. : (80.6) 
ya que, como anteriormente, T, Vy- = T,¿Vy”1!. 

El trabajo de compresión en el último estadio del ciclo es igual a 


R(T,—T R(T¿—T i 
4 = AGO RG (80.7) 


Ahora el gas se encuentra de nuevo en el estado inicial, se realizó 
el ciclo de Carnot y el gas «está Poo para empezar otrá vez el 
proceso. 

¿Cuál es el resultado del ciclo? ¿En qué medida sé consiguió su 
objetivo,-o sea, la transformación del calor en trabajo mecánico? - 
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El trabajo total A realizado por el gas y sobre el gas, evidente- 
mente es igual a . 


A = Á, + 42 + A; + Az. 
De las igualidades (80.1), (80.4), (80.5) y (80.7) obtenemos: 


4 R(T.—T V 
A=RTo n + ERGO — RT n — 


R(T T) 
y—4 


De (80.3) y (80.6) se deduce que 
mos esta relación por r. Entonces 


Y V 
y= y2= hr. (80.8) 


Ya que V, > V, y Va > Vs, entonces ln r > 0. 
Por consiguiente, el trabajo total es 


A =R(T¿—T)Jlor . , (80.9) 


y ya que T, > T,, entonces, A œ> 0. Es decir, el trabajo, realizado 
por el gas durante la dilatación es mayor que el trabajo de las fuerzas 
externas, gastado en su compresión. De tal modo, a cuenta del calor' 
recibido del calentador por el cuerpo de trabajo, ha sido realizado 
cierto trabajo útil. Sin embargo, este trabajo no es igual a la cantidud 
Qo de calor que recibió el cuerpo de trabajo del calentador. 

De la cantidad de calor entregada por el calentador 


0.=RT, In $2 
0 


y. yY 
= RTo ln -—RT, ln + 


A o igne- 
la ÍA PE Designe 


ln 


una parte, igual a 
Y 
Qı=RT,ln Y 3 


fue entregada al refrigerador durante la compresión isotérmica del 
gas, desde el volumen V, hasta el volumen V, (durante este tiempo el 
gas se encontraba en contacto con el refrigerador). De tal modo, se 
consiguió transformar en trabajo útil sólo una parte del calor recibido 
igual a: 


Qo — Qı =R (Ta — T) ur =A. (80.10) 


El trabajo A se determina gráficamente por la superficie, limitada 
por la curva ABCD (véase la fig. 93). 

En esto se diferencia el proceso de transformación del calor en 
trabajo del proceso inverso de transformación del trabajo en calor. 
Para determinadas condiciones se puede transformar por completo el 
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trabajo mecánico en calor. El calor. se o transforma en trabajo sólo 
parcialmente, 

'Señalemos aquí que de las igualdades (80. 1), (80.5) y (80.8) se 
deduce una relación muy importámte cúe nos hará falta en lo suce- 
sivo. Las igualdades (80.1) y (80.5) se pueden escribir en la forma: 


Qo L Rm Li Rm 
7 =R A T, =Rin VA 


Sumándolas y teniendo en cuenta (80. 8), obtenemos: r + g = 
= (), de donde . ; . 


pt, E (80.11) 
Ty 
Raimat del ciclo de Carnot. Del análisis expuesto del pro- 
ceso circular de Carnot se deduce que por medio de su ayuda no se 
puede transformar completamente en energía mecánica el calor toma- 
do del calentador. Parte de este calor imprescindiblemente deberá 
entregarse al refrigerador, a un cuerpo que tenga una temperatura 
más baja que el calentador. 
Si la cantidad de calor recibida del calentador por el cuerpo de 
trabajo es igual a Qo, y se ha transformado en trabajo una parte 
Qa — Q, de este calor, entonces, la relación : 


n= Q0—Q1 
0 


representa en sí el rendimiento del proceso circular (más exactamente, 
de las máquinas que trabajan según este proceso). Como se ve en la 
fórmula (80.11), el rendimiento y del ciclo de Carnot se determina 
por la igualdad: l 


— Qo—Qs pe Q Tı . 
n % 1 o, 1— EA (80.12) 

El rendimiento, por consiguiente, siempre es menor que la uni- 
dad y depende de la relación entre las Semperacuras del calentador 
y del refrigerador. 

El ciclo de Carnot, examinado por nosotros, se realizó en cada 
uno de sus estadios de forma que no hubo en ningún lugar contacto 
de cuerpos con diferentes temperaturas, lo que excluye la posibili- 
dad de los procesos irreversibles de conducción calorífica. El cambio 
de volumen del cuerpo de trabajo también se realizó por un camino 
reversible, que, como sabemos, asegura. con ello el máximo de tra- 
bajo realizado (véase $ 23). Esto significa que fueron aseguradas las 
mejores condiciones para la utilización de.la energía térmica. Por 
eso, no se puede obtener por principio un rendimiento más elevado 
que el expresado por la fórmula (80. 12). - i T EE 
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La máquina térmica, que trabaja para los valores dados de tempe- 
raturas del calentador y refrigerador, no puede tener un rendimiento ma- 
yor que la máquina que trabaja según el ciclo reversible de Carnot, para 
unos mismos valores de temperaturas del calentador y refrigerador 
(A esta afirmación algunas veces la llaman primer teorema de Carnot). 

De la fórmula (80.12) se ve que el rendimiento del cielo de Carnot 
no depende del genero del cuerpo de trabajo, sino solamente de las tem- 
peraturas del calentador y del refrigerador (esta afirmación compone 
el contenido del segundo teorema de Carnot). 

Durante el cálculo, tomamos al gas ideal como cuerpo de tra- 
bajo solamente porque para él se conoce exactamente la ecuación 
de estado, lo que permitió calcular fácilmente la magnitud del ren- 
dimiento. 

El hecho de que el rendimiento de la máquina, que trabaja según 
el ciclo de Carnot, sea el máximo, está condicionado, como vimos 
(y como veremos más detalladamente en adelante), por la circunstan- 
cia de que este proceso es completamente reversible. Más adelante 
F expuestas las demostraciones generales de ambos teoremas de 

arnot. 


$ 81. MAQUINA REFRIGERADORA 


El proceso reversible, como ya se indicó, se caracteriza por el 
hecho de que si se realiza en dirección contraria, el cuerpo que toma 
parte en el proceso, pasa por los mismos estados, pero en orden con- 
trario. Aplicado al ciclo de Carnot esto 
significa que, se transmite el calor no 
del calentador al refrigerador, sino 
al contrario, desde el refrigerador al 
calentador. 

El ciclo inverso de Carnot se empie- 
za con que el cuerpo de trabajo que se 
encuentra, por ejemplo, en el estado 
correspondiente al punto A (fig. 94) 
se dilata adiabáticamente hasta el 
estado que responde al punto D (en 
al ciclo directo, el proceso se empieza 
con la dilatación isotérmica). Luego 
le sigue una dilatación isotérmica has- 
ta el estado C. En estos dos primeros 
estadios del ciclo, el cuerpo de tra- 
ado; dilatándose, realiza un trabajo. En la segunda parte del ciclo, 
'a lo largo de la adiabática CB y de la iscterma BA, el cuerpo de tra- 
bajo se comprime, y el trabajo de compresión se realiza sobre el 
cuerpo por la fuente externa de energía. Como acabamos de indicar, 
este trabajo supera əl trabajo realizado por el mismo cuerpo en la 


FIG, 94 
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primera mitad del ciclo. Por eso, el resultado del ciclo inverso de 
Carnot, será no el trabajo exterior útil, sino el transporte del calor, 
desde el refrigerador al calentador, es decir, desde el cuerpo menos 
caliente al más caliente. 

No es difícil convencerse de que el cuerpo de trabajo durante el 
proceso inverso de Carnot pasa a través de los mismos estados inter- 
medios que durante el directo, pero en orden contrario. 

Si la instalación que trabaja según el ciclo directo de Carnot sirve 
para la transformación del calor en trabajo mecánico, es decir, es 
una máquina térmica, la máquina que actúa según el ciclo inverso 
de Carnot se utiliza para la transmisión del calor desde el cuerpo 
menos caliente al más caliente, es decir, es una máquina refrigeradora. 
Con su ayuda a cuenta de un trabajo mecánico externo se quita el 
calor del cuerpo más frío y se entrega al cuerpo con temperatura más 
elevada. 


$ 82, DEMOSTRACION DE LOS TEOREMAS DE CARNOT ¿Mem 


Ahora se puede exponer una demostración más rigurosa del primer 
teorema de Carnot (véase la pág. 292), que se puede formular así: el 
rendimiento de la máquina térmica que trabaja para los valores dados 
de temperaturas del calentador y del refrigerador, no puede ser mayor 
que el rendimiento de la máquina que trabaja según el ciclo inverso de 
Carnot para unos mismos valores de las temperaturas del calentador 
y del refrigerador. 

Supongamos que tenemos dos máquinas térmicas con un calenta- 
dor y refrigerador común para ellas: la máquina I que trabaja según 
el ciclo inverso de Carnot y la máquina II que se diferencia de la I 
bien por la irreversibilidad de los procesos en ella, o bien por el 
género de la substancia de trabajo. Supongamos al principio que el 
rendimiento nz de la máquina II es mayor que el rendimiento n, 
de la máquina 1: 


Na > nr 


Acoplemos estas máquinas (con un eje común, por transmisiones 
a correa, etc.) para que una de ellas pueda poner en movimiento a la 
otra. Supongamos que la máquina II trabaja según el ciclo directo, 
es decir, recibe el calor Q del calentador, realiza un trabajo A, 
y entrega al refrigerador una cantidad de calor igual a 


Q — Ar 


Durante esto, ella pone en movimiento a la máquina I, de modo 
que esta máquina realiza el ciclo inverso, es decir, trabaja como 
máquina refrigeradora. Por consiguiente, la máquina I, transporta 
el calor desde el refrigerador al calentador, a cuenta del trabajo 
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realizado sobre ella por la máquina 11. Supongamos que la máquina 
I le transmite al calentador en cada ciclo una cantidad Q de calor, 
es decir, el mismo que absorbe la máquina 11 en un ciclo. Supon- 
gamos que el trabajo necesario para esto sea igual a A,. El calor 
tomado del refrigerador por la máquina I es, por lo tanto, igual a 


Q—A, 


Después de un ciclo obtenemos en nuestra máquina combinada 
I—II el resultado siguiente. 

1. El calentador no sufrió ningunos cambios, ya que la máquina 
I le suministró tanto calor como le quitó la máquina II. 

2. El cuerpo de trabajo volvió a su estado inicial en cada una 
de las máquinas, es decir, tampoco ha sufrido ningún cambio. 

3. El refrigerador ha recibido de la máquina II un calor Q — Az 
y la máquina I le ha quitado al refrigerador un calor Q — A, y ya 
que según nuestra suposición Ng > Nı, entonces, Az > A, y 


Q—A,>0-—A). 


Esto significa, que el único resultado de todo el ciclo ha sido: 


la extracción de una cantidad de calor igual a A, — A, del refri- 
gerador y de su transformación en trabajo. Pero esto contradice al 
principio de Thompson. Por consiguiente, 1, no puede ser mayor que 
el rendimiento n, de la máquina reversible de Carnot. 

Demostremos ahora la justeza del segundo teorema de Carnot 
(véase la pág. 292) sobre la independencia del rendimiento de la 
máquina reversible de Carnot del género del cuerpo de trabajo. 
Tomemos de nuevo a las dos máquinas unidas entre sí 1 y 11 con 
un calentador y refrigerador común. En este caso ambas máquinas 
trabajan según el ciclo reversible de Carnot, diferenciándose una 
de la otra solamente por la substancia de trabajo. Demostremos que 
son iguales los rendimientos y, y na de ambas máquinas. De nuevo 
supondremos que la máquina II realiza el ciclo directo y la máquina 
I el inverso. Al principio supondremos que el rendimiento de ambas 
máquinas es diferente: sea, por ejemplo, 


n < Ne 


Al realizar el ciclo directo, la máquina I{ recibe del calentador 
una cantidad Q, de calor, entrega al refrigerador un calor Q, y realiza 
un trabajo equivalente a Q, — Q, La máquina I realiza el ciclo 
inverso, coge un calor Q del refrigerador, entrega un calor Q, al 
calentador, a cuenta del trabajo mecánico equivalente a Q — Q,- 
Si el rendimiento nı < Na, entonces, 


Q > Qy 


La diferencia de calores Q — Q, se transforma en trabajo. Es 
decir, como resultado del ciclo, el calentador no sufre ningún cambio, 
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ya que recibe de una máquina tanto 'calor como entrega a la otra. 
Los cuerpos de trabajo, realizando un proceso en grupo, también 
resultan estar en el estado inicial. Es decir, el único resultado del 
ciclo es la toma de calor (en la cantidad Q — Q,) del refrigerador y su 
transformación en trabajo, lo que contradice al principio de Thomp- 
son. Es decir, no es cierta la suposición de que nı < nz. Cambiando 
ahora el orden de trabajo de las máquinas, es decir, suponiendo que 
la máquina I realiza el ciclo directo y la máquina TI el inverso, con 
ayuda de los mismos razonamientos obtenemos que también es impo- 
sible la suposición de que nı > Na Por lo tanto, sólo queda una 
posibilidad que ° 


nm = N2- 
Ya que el cuerpo de trabajo de una de lás máquinas puede ser 
un gas ideal, y ya mostramos que para este caso n= 4 , dondé 


T, y T, son las temperaturas correspondientes del refrigerador y 
calentador, entonces, de aquí se deduce que el rendimiento será 
uno mismo para cualquier máquina reversible de Carnot. para el 
ciclo irreversible el rendimiento es : 


Eta 
To 


n< (82.1) 


Recordemos que 


— QQ: 
n= Qı , 
donde Q, es la cantidad de calor, entregado (al cuerpo de trabajo) 
por el calentador, y Q, es la cantidad de calor recibido (del cuerpo 
de trabajo) por el refrigerador. 

Pero si examinamos nuestro proceso desde el punto de vista de 
los cambios ocurridos en el mismo cúerpo de trabajo, entonces, Q, 
y Q, son la cantidad de calor recibido y entregado, correspondiente- 
mente, por el cuerpo de trabajo. Estas magnitudes Qı y Qz, eviden- 
temente, es necesario escribirlas con signo contrario. 

Consideraremos positiva a la cantidad Q, de calor recibido por 
el cuerpo; entonces Q, será negativa. 

Por consiguiente, la desigualdad .(82.1) se escribe en la forma: 


QuE ds Lia 


Ti 
o bien. 


$a +2 no (82.2) 
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Evidentemente, [véase (80.11)] si el cuerpo sufre un proceso circu- 
lar reversible, entonces, 


q e (82.3) 


En lo sucesivo estas relaciones (82,2) y (82.3) serán generali- 
zadas. 

De lo dicho anteriormente, está claro qué es necesario hacer 
para conseguir el rendimiento mayor posible de la máquina térmica. 
En primer lugar, es necesario tender en lo posible a que en la máquina 
no se realicen los procesos irreversibles, para que el ciclo de la máqui- 
na sea lo más próximo posible al reversible. 

En segundo lugar es necesario, en lo posible, elevar la tempera- 
tura del calentador y rebajar la temperatura del refrigerador [véase 
la fórmula (80.12) pág. 29411. 

En lo que se refiere 'a la elección del cuerpo de trabajo, está dictada 
por consideraciones de racionalidad técnicas y económicas. La cir- 
cunstancia de que en las máquinas térmicas actuales se emplee fun- 
damentalmente el vapor de agua, está condicionada a la gran acce- 
sibilidad del agua y el manejo sencillo de ella. 

El progreso en la técnica de las instalaciones de fuerza a vapor 
se consigue con la elevación de la temperatura del calentador (el 
refrigerador, corrientemente, es el aire que nos rodea). Sin embargo, 
con las instalaciones de fuerza a vapor concurren con éxito los mo- 
tores de combustión interna, donde como cuerpo de trabajo sirve 
una mezcla de aire y el combustible correspondiente. La temperatura, 
conseguida en este caso, es mucho mayor y, por eso, el rendimiento 
de estas máquinas es mayor. Y además, en estos motores está excluido 
el proceso irreversible de conducción de calor desde el hogar, lo que 
también eleva el rendimiento. - 

Sin embargo, es necesario tener en cuenta, que el proceso rever- 
sible es un proceso ideal y en la práctica no se puede asegurar la 
reversibilidad completa. Por eso, aquel valor del rendimiento de la 
máquina térmica que da la fórmula (80.12) de hecho es el límite 
superior inaccesible, al cual, sin embargo, nos podemos acercar lo 
más posible, por principio. ; 


$ 83, ENERGIA LIBRE 


En el ciclo de Carnot, el cuerpo de trabajo realiza un trabajo en 
la primera mitad del ciclo, en los procesos de dilatación, al prin- 
cipio isotérmico, y luego adiabático. 

Durante el proceso adiabático, como se sabe, se realiza un trabajo 
a cuenta de la energía interna, y este trabajo es igual al decrecimiento 
de energía; interna: 


dA = —4U, 
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La cuestión es diferente en el caso del proceso isotérmico. Durante 
este proceso, la temperatura del cuerpo queda constante, y, por eso, 
aquella parte de energía interna que está ligada a la energía cinética 
de los movimientos moleculares no puede ser utilizada para su trans- 
formación en energía mecánica. Esta circunstancia nos obliga a dis- 
tinguir la energía total que posee el cuerpo o sistema de cuerpos de 
aquella parte de energía que para las condiciones dadas se puede 
utilizar para obtener trabajo. 

Imaginemonos un determinado cuerpo, por ejemplo, un gas en 
donde pueden ocurrir procesos isotérmicos reversibles de dilatación 
y compresión. Para esto es necesario colocar el gas en un termostato 
(véase $ 28) o ponerlo en contacto con un cuerpo de gran capacidad 
calorífica, cuya temperatura es constante. Al dilatarse, el gas puede 
producir un trabajo mecánico, por consiguiente, nuestro sistema, 
compuesto del termostato y del gas, posee una energía determinada. 
Aquella parte de energía, que para las condiciones dadas puede ser 
utilizada para su transformación en trabajo mecánico, se llama energía 
libre. 

Es decir, el sistema no púede realizar un trabajo superior al valor 
de su energía libre. 

En este sentido, aquí tenemos una situación algo diferente a la 

del sistema mecánico. En Mecánica, como se sabe, la energía de un 
cuerpo, o sistema de cuerpos, es igual a la suma de las energías poten- 
cial y cinética. Ambas formas de energía de los cuerpos macroscó- 
picos (y sólo estos cuerpos se examinan en la Mecánica) pueden ser 
transformadas por completo en trabajo mecánico. La energía interna 
de un sistema molecular no puede ser transformada por completo en 
trabajo, en el caso que nos interesa. 
Por eso, si nos interesamos por la magnitud del trabajo que el 
sistema puederealizar en el estado dado durante un proceso isotérmico, 
entonces, la energía interna no es la característica apropiada de este 
estado. La energía interna caracteriza al sistema si nos interesamos 
por el trabajo que es capaz de producir este sistema durante el pro- 
ceso adiabático. Precisamente, el trabajo producido durante el pro- 
ceso adiabático es igual al cambio (disminución) de la energía inter- 
na. La energía libre deberá caracterizar al sistema desde el punto 
de vista de su «capacidad de trabajo», durante su cambio isotérmico 
de estado (cambio de volumen). 

Para que a cada estado se le pueda yuxtaponer un determinado 
valor numérico de energía libre, es necesario tomar como origen de 
medidas un estado determinado, del mismo modo que se hizo al 
determinar la energía potencial en la Mecánica. Esta indeterminación 
del valor absoluto de la energía libre no crea ninguna dificultad, ya 
que lo esencial no es el propio valor de la energía libre del sistema, 
sino su cambio, lo que determina al trabajo. Recordamos, además, 
que el trabajo de dilatación o compresión de un cuerpo tiene un valor 


298 Cap. VI. Elementos de la Termodinámica * 


determinado si este proceso se desarrolla en forma equil'brada, es 
decir, cuasiestáticamente. 

De tal modo, la energía libre de un sistema se mide por el trabajo 
que puede producir el sistema (por ejemplo, un gas ideal), cambiando 
isotérmica y reversiblemente su estado desde aquel estado en que se en- 
contraba anteriormente al estado inicial, en el cual se admite que la 
energía libre es igual a cero (origen de medidas). 

Si designamos por F la energía libre del sistema, entonces, el 
trabajo infinitamente pequeño dA, que realiza el sistema durante 
el proceso isotérmico reversible, será 


dA = —dF. (83.1) 


Si, por ejemplo, el cambio de estado del sistema se reduce a la 
dilatación iostérmica del gas (aumento de su volumen), durante el 
cual el trabajo es positivo, entonces, el signo menos significa que 
disminuye con esto la energía libre. Al contrario, durante la com- 
presión del cuerpo (trabajo negativo) la energía libre crece a cuen- 
ta de las fuerzas externas, que comprimen al cuerpo (gas). En par- 
ticular, para el gas ideal, durante su dilatación isotérmica desde el 
volumen V, hasta el volumen V,, el trabajo se expresa, como es sa- 
bido, por la ecuación (para un mol) 


A=RT ln Ya (83 2) 


El segundo miembro de la ecuación (83.2) representa en sí el de- 
crecimiento de la energía libre de 1 mol de gas durante tal dilatación. 
Esto significa, que a la temperatura dada, la energía libre de una 
masa de gas dada, será tanto mayor cuanto menor sea el volumen 
ocupado por ella, es decir, mientras más comprimido esté. 

Recordemos, que la energía interna del gas ideal no depende 
del volumen que él ocupa; un mol de gas, comprimido en un balón, 
tiene la misma energía interna que el gas no comprimido para una 
misma temperatura. Pero el gas comprimido tiene una gran energía 
libre porque él durante la dilatación isotérmica puede realizar un 
trabajo mayor. 

Cuando este gas comprimido realiza en realidad un trabajo al 
dilatarse isotérmicamente (elevando, por ejemplo, un émbolo con 
carga), entonces, este trabajo se realiza a cuenta del calor, que es 
necesario comunicar al gas desde el termostato, o de otro cuerpo de 
gran capacidad calorífica (si no, el gas se enfría y el proceso no será 
isotérmico). 

Pero, a pesar de todo, nosotros hablamos sobre la energía libre 
de un gas con objeto de subrayar que el gas es, precisamente, el 
cuerpo, gracias al cual se crea la posibilidad de realizar un trabajo. 

Si el proceso de cambio isotérmico de volumen se desarrolla 
irreversiblemente, entonces, ya que el trabajo realizado con esto 


» 
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es menor que (véase la pág. 116) durante el proceso reversible, el 
cambio de energía libre será mayor que el trabajo realizado, de modo 
que la fórmula (83.1) se debe escribir en la forma: 


dA SdF. 


El signo de desigualdad se raire al proceso imerersiBl, y el 
signo de igualdad, al reversible. 

También son posibles los casos cuando el cambio de energía 
libre, en general, no va acompañado con realización de trabajo. 

En particular, si se dilata el gás ideal en el vacío, con ello no se 
realiza ningún trabajo. La temperatura y, por lo tanto, la energía 
interna del gas también quedan invariables. Mientras tanto, la 
energía libre del gas disminuyó, ya que disminuyó el trabajo que 
puede realizar el gas. Esto está ligado a que el proceso de dilatación 
del gas en el vacío, a pesar de que es-isotérmico, es completamente 
irreversible. ; 

Al principio del apartado A E TE que la energía libre 
caracteriza el estado del cuerpo. Ahora nos queda por demostrar que 
ella es realmente una función de estado, es decir, necesitamos demos- 
trar que durante el paso de un cuerpo, isotérmica y reversiblemente 
de un estado a otro, el trabajo realizado, igual a la diferencia de las 
energías libres del cuerpo en estos estados, no:depende del camino 
del paso. Esto se desprende directamente de que durante el proceso 
isotérmico circular reversible el trabajo es igual a cero. 

En efecto, supongamos que el cuerpo puede pasar del estado 
1 al estado 2 por dos caminos distintos (isotérmicos), realizando en 
el primer camino un trabajo A,, y en el segundo, el trabajo A. 
Pero en tal caso podemos trasladar nuestro cuerpo del estado í al 
estado 2 por un camino y volverlo de regreso por el otro camino, 
realizando un proceso circular. El trabajo total realizado con ello es 


A — 4A,=0 
y, por consiguiente, 
4, = Az. 


Es decir, el trabajo realizado por el cuerpo sdlemónte depende 
del estado inicial y final del mismc. Por consiguiente, la energía 
libre es una función de estado. `. 

Más adelante será expuesta la fórmula general de la energía libre. 


$ 84, ENTROPIA S 

Volvamos al proceso circular de Carnot examinado, y prestemos 
una atención más minuciosa sobre ed cambios que sufrió el cuerpo 
de trabajo en este proceso. 
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Recordemos que el cuerpo de trabajo, desde el estado inicial A, 
caracterizado por la presión Po y la temperatura To, pasó por medio 
de la realización sucesiva de dilataciones isotérmicas y adiabáticas 
al estado C, cuando tomó la temperatura del refrigerador. Este cam- 
bio de estado se realizó a cuenta del calor Q. entregado por el calen- 
tador al cuerpo de trabajo. El paso inverso del cuerpo de trabajo 
desde el estado C al estado inicial A fue realizado con la ejecución 
de dos compresiones del cuerpo sucesivas, isotérmica y adiabática. 
El calor que se segrega con este retorno al estado inicial es igual 
a Qı, siendo como vimos Q, < Qo- De tal modo, resulta que-el paso 
reversible de un mismo cuerpo desde el estado A al C y el paso inver- 
so desde C a A va acompañado de una cantidad de calor absorbido 
diferente al segregado. Evidentemente, esto está ligado a que ambos 
pasos fueron realizados por diferentes caminos: en un caso (de A a 
C) el proceso de dilatación se realizó a una presión más elevada que 
en el otro proceso de compresión (al pasar de C a A). Está claro, 
que si hubiésemos realizado el paso de C a A del mismo modo que 
el paso directo, es decir, por la curva CBA y no por la CDA (véase 
la fig. 93) entonces, la cantidad de calor gastado durante el paso 
directo sería exactamente igual a la cantidad de calor que se segregó 
durante el paso inverso. 

De aquí se deduce la conclusión importante sobre la que ya lla- 
mamos la atención del lector, de que la cantidad de calor, que se le 
debe entregar o quitar al cuerpo durante el paso de un estado a otro, 
no se determina de una sola forma por los estados inicial y final, 
sino que depende esencialmente del método de realización del paso. 
Hablando de otro modo, la cantidad Q de calor no es función de esta- 
do del cuerpo como, por ejemplo, la energía interna U (o la energía 
libre F). Esto, entre tanto, se deduce de la ecuación del primer prin- 
cipio de la Termodinámica 


dQ = dU + dA, 


Aa que el trabajo dA, realizado por el cuerpo (o sobre el cuerpo) de- 
pende de por qué camino ha sido realizado, mientras que el cambio 
de la energía interna dU no depende en qué formà se realizó el cam- 
bio de estado. 

Pero si las mismas cantidades de calor Qo, entregado al cuerpo por 
el calentador a la temperatura To y Q,, entregado por el cuerpo al 
refrigerador a la temperatura T,, no son iguales entre sí, entonces, 
como vimos [véase la fórmula (80.11)], las relaciones entre estos calores 
y las temperaturas, a las cuales fueron absorbidos o entregados, 
numéricamente son iguales entre sí (pero tienen signo contrario) 


Qo) Q 
Tol IT 
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La relación 7 se llama algunas veces, según Lorentz, calor 


reducido, de modo que la última ecuación habla sobre la igualdad 
de los. calores reducidos, recibidos o entregados por el cuerpo de tra- 
bajo durante el proceso circular. 

Esta particularidad del calor permite introducir una magnitud 
termodinámica peculiar, la entropía, que tiene un valor fundamental 
en la Física. La importancia de esta magnitud se determina, como 
ahora será mostrado, con que es una función de estado y por aquel 
papel que juega en todos los procesos de la naturaleza y, en parti- 
cular en el proceso de transformación del calor en trabajo.! 

Cualquier cambio de estado del cuerpo o del sistema de cuerpos 
se puede representar, en caso general, como resultado de un número 
infinito de cambios pequeños. Durante cada uno de los cambios 
infinitamente pequeños de estado del sistema o bien se absorbe, 
o bien se segrega una cantidad infinitamente pequeña de calor dQ 
(si el procesc no es adiabático). Pongámonos de acuerdo en considerar 
dQ positivo, cuando el sistema absorbe calor, y negativo, cuando lo 
segrega. 

Se puede mostrar que si el sistema a consecuencia de cualquier 
cambio de estado pasó reversiblemente del estado A al estado B, 
entonces, la suma de las cantidades de calor reducido, es decir, la 
magnitud 

B 

dQ 
¡+ 
A 


no depende del camino, por el cual se realizó el paso de A a B. Para 
esto es suficiente mostrar que durante el proceso circular, cuando 
coinciden el estado inicial y final, esta integral es igual a cero 


$F 


Demostremos, al principio, que durante cualquier proceso cir- 


cular l 
w 
$ E (84.1) 


no puede ser una magnitud positiva. 
Supongamos que un cuerpo M, determinado como resultado de 


cualesquiera cambios, vuelve a su estado inicial, es decir, realiza 


un proceso circular. Durante el proceso el cuerpo entregó y absorbió 
calor. Supongámonos que el calor segregado por el cuerpo M se 
transmite a un determinado depósito térmico (cuerpo de gran capa- 


1) La palabra «entropía» viene del verbo griego evtpereiv que significa 
transformar, convertir y fue propuesta por Casos, uno de los fundadores 
de la Termodinámica, 
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cidad calorífica). cuya temperatura es igual a T7,. Esta transmisión 
se puede realizar de forma reversible, por ejemplo, con ayuda de 
un cuerpo intermedio, que realiza el proceso circular de Carnot, 
de modo que el cuerpo M servirá de calentador para el cuerpo inter- 
medio y el depósito servirá de refrigerador. 

Como ya se vio al examinar el ciclo de Carnot, la cantidad de 
calor dQ, quitado del cuerpo M a la temperatura T y la cantidad 
dQ’ de calor cedido al depósito que se encuentra a la temperatura T, 


, 
no son iguales entre sí, pero sí lo son las relaciones Ly % 29. De aquí 


se deduce que 
do = Že- dQ. (84.2) 


Si Tọ < T, el depósito cumplirá el papel de refrigerador y el 
cuerpo M de calentador. Si, por el contrario, T, œ> T el depósito 
y el cuerpo M cambian sus papeles. 

Después de que ha sido realizado el proceso circular por el cuerpo 
M, la cantidad total de calor, perdido por el cuerpo, deberá ser igual, 
como esto se ve de (84.2), a 


EL, 


o bien, ya que la capacidad calorífica del depósito es muy grande 
y por eso su temperatura queda constante, esta magnitud será igual a: 


, £ dQ 
TF 

El proceso realizado por el cuerpo es circular. Por eso, él al fin 
y al cabo no sufrió ningún cambio. El cuerpo intermedio también 
realizó un proceso circular. Es decir, en él tampoco ocurrió ningún 
cambio. 

Si resultara ser positiva la integral (84.1), entonces esto signifi- 
caría que la cantidad de calor perdida por el cuerpo igual a TSE 3 
se transformó completamente er trabajo, mientras que ni el cuerpo 
M ni el cuerpo intermedio nø cambiaron sus estados. Pero esto, 
según el ELO de Thompsoñ, es imposible. Es decir, la suposición 


de que > 0 no es posible. 


Se pueda ver fácilmente/que la integral (84.1) tampoco puede ser 
negativa. En efecto, si realizamos en sentido inverso todos los cam- 
bios de estado, entonces, cada cantidad de calor cambia su signo y 


si durante el proceso dirécto dE< 0, durante el proceso inverso 


esta integral se hará positiva, lo que es imposible como acabamos de 
ver. Es decir, esta integral tampoco puede ser negativa. Pero si ella 
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no puede ser ni positiva, ni negativa, esto significa, que para los 
procesos circulares reversibles que examinamos qu 


$ 200, | aa 


[La ecuación (82.3) es un caso particular de esta ecuación]. 
Esto a su tiempo significa, que durante cualquier proceso rever- 


sible no circular el valor de 17 no depende del camino por el cual 


se realiza el proceso. 

Esto nos da derecho a afirmar que existe una deidad mag- 
nitud, que designaremos por S, que es función de estado del sistema, 
cuyo cambio Se=Sa durante el paso reversible del sistema desde 
el estado A al estado B es igual a: 


Sp— 5Sa =f L. ; (84.4) 
A 


La igualdad (84.4) permite determinar no el valor absoluto de 
la función correspondiente al estado dado, sino solamente su cam- 
bio durante el paso de un estado a otro. Pero, como siempre se hace 
en estos casos, se puede elegir un estado determinado, al cual se le 
adjudica el valor S igual a cero, y con él se comparan todos los 
demás estados. Por eso, en lo sucesivo consideraremos qué la función 
S es precisamente igual a la integral (84,1): 


s=f 2. E “g (84.5) 


La magnitud S determinada de este modo se llama entropía. 

En la práctica siempre es necesario conocer no la propia magni- 
tud S, sino sólo su cambio durante el cambio de estado del sistema. 
Por eso, es indiferente, a qué estado precisamente se le adjudica la. 
entropía cero. Está admitido (y para ello existe el fundamento sufi- 
ciente) en considerar, que para el tero absoluto de temperatura la 
entropía es igual a cero. 

Esto significa, que para hallar la. óntr ypía del sistema en el estado 
dado, es necesario trasladarlo (esto se puede hacer mentalmente) 
desde este estado al estado cero por cualquier camino reversible 
(indiferente por cuál, precisamente) y hallar el valor de a lo 
- largo de este camino. Por supuesto, la propia entropía del sistema 
no CANE de si será o no realizado en realidad este proceso rever- 
sible 

Lo mismo se refiere al cambio de ent tropíá:: De acuerdo a (84. 4), 
para determinar la diferencia entre los valores de la entropía del 
sistema en dos de sus estados (equilibrados) A y B, es necesario 
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llevar el sistema: por cualquier proceso reversible desde el estado A 
B 

al estado B y calcular el valor de De para tal proceso. 


El cambio de entropía del slótoma, al cual se le comunicó una 
cantidad infinitamente pequeña de calor dQ eyidiatemente, se deter- 
mina por la relación 


— Q 
as =£. - (84.6) 


En sentido matemático esta igualdad es interesante porque la 
magnitud dQ, que no es un diferencial total, ya que Q no es función 
de estado (véase la objeción de la pág. 281), sin embargo, se hace una 
diferencial total después de la división por 7. La magnitud 1/7, 
de tal modo, es el factor de integración para dQ. La temperatura se 
puede determinar, desde el punto de vista formal matemático, como 
una magnitud cuyo valor inverso es el factor de integración para dQ. 

Utilizando la ecuación (84.6) y recordando que dQ = dU + dA 
(primer principio de la Termodinámica) obtenemos: 


T dS = dU + dA. (84.7) 


Esta igualdad lleva el nombre de identidad termodinámica. 
A esta la llaman frecuentemente segundo principio de la Termo- 
dinámica, para los procesos reversibles. 

Propiamente hablando, el segundo principio de la Termodinámica 
para los procesos reversibles consiste en que el sistema puede ser 
caracterizado por la función de estado, por la entropía, determinada 
por las ecuaciones (84.6) o (84.7). Más adelante será aclarado el 
sentido físico profundo de esta función. 

Si el proceso circular sufrido por el sistema es irreversible, en- 
tonces, 


$ =<O. Ñ (84.8) 


Esta desigualdad se llama desigualdad de Clausius. 
Para el caso particular del ciclo irreversiple de Carnot, ya nos 
cercioramos [véase (82. se de que la suma de los calores reducidos es 


+ HL y EL $ <0. 


La Ea (34.8). es una generalización de esto para cualquier 
sistema. Para una demostración rigurosa de esta desigualdad invi- 
tamos al lector a dirigirse a los cursos especiales de la Termodiná- 
mica. 

. En la misma medida, la ecuación (84.3) es una generalización 
de (82.3). . i 
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l $ 85. ALGUNAS RELACIONES TERMODINAMICAS . 


La entropía, siendo una función de estado del cuerpo o del sistema 
de cuerpos, puede servir de tal parámetro de estado del cuerpo (por 
ejemplo, del gas) como las magnitudes ya conocidas: la temperatu- 
ra T, la presión p y el volumen FV. 

De modo semejante, como cualquiera de estas magnitudes es 
función Ce las otras dos, así la entropía puede ser expresada a tra- 
vés de dos cualesquiera de los parámetros p, V y T. Mostremos cómo 
se puede hacer esto. Esto es tanto más importante, ya que la entro- 
pía no se puede medir directamente en la experiencia de modo seme- 
jante a la temperatura, el volumen o la presión. Volvamos a escribir 
la ecuación (84.7) teniendo en cuenta que dA = pdV, y obtenemos: 


_ dU+pdV 


o bien, 
dU = T dS — p dV. (85.1) 


. Dos cualesquiera de las cuatro magnitudes T, S, p, y V que figu- 
ran en esta ecuación, pueden ser elegidas en calidad de. variables 
independientes, a través de las cuales se expresan las restantes. 

Se sabe del curso de análisis matemático que, si z e y son las 
variables independientes de la función U (x, y), y dU su diferencial 
total, entonces, : 

ðU ðU au 8U 
dU = -ga det ay U u TEE 
IVA Libi ; 
Realizando una integración doble de (85.1) obtenemos: 


y 
A AE OTE (85.2) 


En lugar de x e y se puede poner en esta igualdad dos cuales- 
quiera de las cuatro magnitudes T, S, p y V. Supongamos, por 
ejemplo, que el estado del sistema cambia a causa del cambio de volu- 
men en dV y de la temperatura en dT; calculemos el cambio de la 
entropía dS condicionado por este fenómeno. 

Esto significa que en la igualdad (85.2) en lugar de z e y debemos 
poner, correspondientemente, z = V e y = T, es decir, 


pero si 7 y V son variables independientes, entonces, - = Sr =0 
y, por consiguiente, tenemos 
983 (22 | 
(37)e= (aF )v | A 


20—0825 
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Además de esto, tendremos en cuenta que dS es una diferencial 
total: 
ôS : as 
ds = (57), aT + (57), 0. (85.4) 
La última igualdad significa que el aumento total de la entropía 
se compone del aumento de entropía, originado separadamente por 
el aumento de la temperatura y por el aumento del volumen. De 
(85.3) y (85.4) se deduce que 
os p 
aS = (Sr) T(E) dv. (85.5) 
El primer término del segundo miembro de (85.5) representa 
en sí el cambio de entropía (dS)y, originado sólo por el cambio de 
temperatura para un volumen invariable (dV = 0). De acuerdo a la 
definición [véase (84.6)]. 


(dS) = EQ, 


donde (dQ)y es la cantidad de calor comunicado al cuerpo para el 
cambio de su estado a volumen constante, es decir, 


(d0)y = Cy aT, 
donde Cy esla capacidad calorífica del cuerpo para volumen constante, 
por consiguiente, 


($7), = AT, 


y, finalmente, 
C ôp 
ds = aT + (5), dV. (85.6) 


De tal modo, nosotros expresamos dS a través de las magnitudes 
que se miden en la experiencia p, V, T y Cy. 

Exactamente, del mismo modo, se puede expresar el cambio de 
la entropía dS a través del cambio de temperatura dT y de la presión 
dp, es decir, eligiendo a T y p como variables independientes. Para 
ello es necesario poner en la ecuación (85.2) a T y p en lugar de z e y. 
Obtenemos: 


ƏT aS ar 08  0p aV pav 


Pero + = S2 = (0, ya que T y p son las variables independientes. 


Como resultado, se obtiene una ecuación análoga a (85.3) 


(Z). 65.0 
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y, correspondientemente, por analogía con (85.6) 


Cp ôV i 
dS =F aT — (FF) dp l (85.8) 


Integrando (85.6) y (85.8), se puede calcular la entropía S (V, T) 
de la masa dada (por ejemplo, de 1 mol) de substancia para los valores 
dados de volumen V y de temperatura T, o la entropía S (p, T) para 
los valores dados de presión p y de temperatura T si son conocidos 
los valores de la entropía S (Vo, To) y S (po, To) para cualesquiera 
otros valores de estos parámetros Vo y To, O po y To. Es evidente, 
que 


DIO oyar no ð 
S (V, T)—S (Vo, To) = | + t f (r) 
To, Vo T, Vo 


Po, T P, T 
Cy aT av 
S(p, T)—S (Po T= | 2- | (F), 
P 
Po, To Por T 
En particular, para 1 mol de un gas ideal 


T 


. T T j 
To 
y 
op - a dP) =E 
j ($), IV =R] y7, ya Tue (F )= 4 
A : 
obtenemos: 


AS=5S (V, 7) —S (Vo, To) =Cy ln + Rin y. 
da 0 0 
De la última expresión, en particular, se ve que la entropía crece 
tanto con el aumento del volumen del gas, como también con el 
aumento de la temperatura. Así, pues, si el. gas ideal se dilata iso- 
térmicamente, es decir, T = To, entonces, el cambio de entropía es 


AS=R In $. l (85.9) 
0 


Dependencia de la energía interna del volumen. Ya hemos lla- 
mado la atención (véase $ 72) de que la energía interna de los gases 


reajesideates depende no sólo de la temperatura T, sino también del volu- 


men V (densidad) del cuerpo: 


U=jf(T, V), 


20* 
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También se indicó que el cambio de energía interna originadopor 
el cambio de volumen a temperatura constante, se determina por la 
ecuación 


ðU 
(57 ôV le do (3 -) yr? l 
Utilizando ahora la relación ` PER T obtenida podemos 


deducir esta ecuación importante. Para ello utilizamos de nuevo la 
identidad termodinámica (84.7) en la forma: 


a dU +p aV _A EN 
dS = 7 =4 dU 44- pav. 
Del hecho de que dU es una diferencial total, se deduce que 
a= (E, a+ (a)y dT, 


es decir, el cambio total de la energía interna del sistema se compone 
de su cambio originado séparadámente, por el cambio de volumen 
(7): dV y por la variación de la temperatura 7.) dT. De aquí a 


su vez se deduce que 
ôU 9U ; 
as =p [h(a ) +9] +7 (37) y27. 
Comparando con ésta la iguaìdad obtenida anteriormente, (85.5): 
as = (7), y), ar 


De la comparación de los coeficientes de dV en ambas igualdades se 
hace evidente que 


LD le (2 
T [57).+2]7 ( ôT ke 
de donde se obtiene la expresión que nos interesaba: 


9UY _m (0. S l 
(7) =T Lar), —»- (85.10) 
` Es útil observar que la expresión T (35 ar 7 )v no es otra cosa que g ; 


es decir, la cantidad de calor, que corresponde a la unidad del cambio 
de volumen, que es necesario comunicarle al cuerpo para que crezca 
su volumen, pero con ello quede constante lá temperatura. 

Para el gas ideal ; 


($) =F y por eso, (3), =0. 
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Empleemos (85.10) para calcular la. energía interna del gas, cuyo 
estado se describe por la ecuación de Van der Waals f 


o Rİ a 


En este caso, como se vé fácilmente" * 
a a 
lar) r Y (hT 


de donde 
y Pala AAA phr- Oyar yarar 


Loa 


y, por consiguiente, 
Umf Cvar] rr, 


donde B es la constante de integración. Su valor se puede determinar 
de la condición que para V —>.œ, es decir; cuando el. gas se enrarece 
infinitamente, él debe poseer las linde del. gas: Seh pag a 
cual EES le, q 


(i es el número de grados de libertad de la molécula del gas). Pero 
esto significa que ; 


-B=0 
y la energía interna del gas de Van der Waals es' 


U=CyT—-. (85.11) 


De aquí se deduce que la energía interna de tal gas se compone 
de la energía cinética de las moléculas (CyT), que se determina por 
la temperatura, y de la energía potencial (- 7) condicionada por las 
fuerzas d> interacción de las moléculas. Es claro que la energía poten- 
cial disminuye en su valor numérico con el aumento de la distancia 


entre las moléculas (porque con ello disminuyen las fuerzas de inte- 
racción), es decir, con el aumento del volumen ocupado por el gas. 
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$ 86. ENTROPIA DURANTE LOS PROCESOS REVERSIBLES 
EN UN SISTEMA CERRADO 


Si en cualquier sistema ocurre un proceso adiabático, esto signi- 
fica que nuestro sistema es cerrado. Es cerrado en el sentido de que 
está aislado de las fuentes externas de calor, tanto de las que le entre- 
gan calor, como de las que absorben calor. Evidentemente, que si el 
proceso de cambio de estado es reversible en tal sistema, entonces el 
cambio de entropía será igual a cero, ya que en la igualdad 


20 
PET 


la magnitud dQ es igual a cero. Durante el cambio adiabático del estado 
del sistema cerrado, su entropía queda invariable. 

Verdaderamente los cuerpos externos con relación al sistema 
pueden realizar un trabajo sobre tal sistema y el propio sistema puede 
realizar trabajo sobre los cuerpos externos. En este sentido el sistema 
no es cerrado. Pero si incluimos estos cuerpos en nuestro sistema, 
entonces la variación de entropía en tal sistema ya completamente 
cerrado queda igual a cero como antes, por que los cambios de estado 
de los cuerpos que realizan trabajo, o de los cuerpos, sobre los cuales 
se realiza trabajo, no van acompañados de variaciones de entropía, 
son sólo partes mecánicas de nuestro sistema. 

Pero se puede demostrar que para cualquier cambio reversible 
de estado del sistema cerrado, la entropía no varía. 

En efecto, supongamos que un cuerpo Cualquiera, capaz de di- 
latarse o comprimirse, de intercambiar el calor con las fuentes de 
calor, recibe calor de unas fuentes y entrega calor a otras. Suponga- 
mos también que sobre el cuerpo se realiza un trabajo o el propio 
cuerpo realiza un trabajo. Llamemos a los cuerpos que realizan tra- 
bajo o sobre los cuales se realiza un trabajo, fuentes de trabajo. Exa- 
minemos el sistema cerrado, incluyendo también los cuerpos y las 
fuentes de calor y las fuentes de trabajo. 

Supongamos que el estado del cuerpo cambia reversiblemente 
debido a que él intercambia calor con la fuente de calor y debido 
también a que él realiza trabajo o sobre él se realiza trabajo. La 
realización de trabajo (de cualquier signo) como acabamos de ver, 
no conduce a cualquier cambio de entropía. La entropía sólo cambia 
durante el intercambio de calor entre el cuerpo y las fuentes de calor. 
Si el cuerpo, por ejemplo, recibió calor de la fuente, que designamos 


por dQouer, entonces su entropía se cambia en la magnitud ¿Oguer 


donde T es la temperatura del cuerpo. Pero con esto la fuente perdió 
la misma cantidad de calor. Si designamos por dQ ruen a la cantidad 
de calor perdido, entonces, es evidente que dQeuer = —AQ fuen. Con 


esto, la entropía de la fuente de calor varía en la magnitud — ruen Si 
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donde T es la temperatura de la fuente. Ya que el proceso-de inter- 
cambio de calor es reversible, entonces la temperatura del cuerpo 
deberá ser igual a la temperatura de la fuente. De otro modo ocu- 
rrirá el proceso irreversible de conductibilidad calorífica. Por eso, 
está claro que 
oner a “Quen ó dSener= — Ss. 

La variación total A la entropía dS de todo el sistema cerrado 

será igual a cero 


dS = dS cuer Ap as fuen == 0. 


Por consiguiente, la entropía del sistema cerrado durante cualquier 
proceso reversible queda invariable en él. 


$ 87. ENTROPIA DURANTE LOS PROCESOS IRREVERSIBLES 
EN EL SISTEMA CERRADO. 
LEY DEL CRECIMIENTO DE LA ENTROPIA 


Una particularidad importante de la entropía es su comporta- 
miento durante los procesos irreversibles. 

En el $ 84 hemos visto que para el proceso irreversible circular 
es justa la relación 


po 


Ella es una generalización de 1 la ecuación particular 
g + $ <0, 


que a su vez es una consecuencia del primer teorema de Carnot. 
Examinemos el proceso en el cual pasa el.sistema de una forma 
irreversible desde el estado de equilibrio Z al estado de equilibrio 2 
(en la fig. 95 está indicado con línea con- 
tinua). La irreversibilidad del proceso sig- 
nifica que los estados intermedios no. están 
en equilibrio. ¿Cómo varía la entropía del `: 
sistema durante tal paso? Para aclarar esto, 
volvamos el sistema a su estado inicial 
por cualquier camino reversible, por ejem- 1% 
plo, por el camino indicado en, la fig. 95 por 
la línea (de trazos) El proceso circular ¿ FIG. 95 
que se obtuvo es irreversible, porque una 
de sus partes es irreversible. Por eso, para él es justa la ecuación 


$ <O0. 


A a 
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TEPPI 


La segunda de estas integrales, ya que ésta se refiero al proceso 
reversible, es igual a 


f Ks, is 


Por consiguiente 
2 : 2 
f 45184 <0 ó S.—S> f E. 
1 

Si el sistema es cerrado, es decir, aislado de las fuentes de cálor, 

entonces dQ = 0 y | 
a— sO ó S >se 

De aquí 20 deduce, que la entropía de un sistema peirado (es decir, 
aislado adiabáticamente) crece. durante el. proceso irreversible. 

Teniendo en cuenta lo que fue dicho en el párrafo anterior, se 
puede decir, que la entropía de un sistema cerrado queda constante 
o Crece. 

La ley del crecimiento de la entropía que hemos obtenido para 
los procesos irreversibles es una de las particularidades más impor- 
tantes del valor de la entropía. Ella es tanto más importante porque, 
como se indicó, el concepto sobre la reversibilidad del proceso es 
una idealización. Durante cualquier estadio del proceso reversible, 
el sistema deberá encontrars= en un estado de equilibrio termodiná- 
mico. Para estáblecer el equilibrio se exige tiempo y por eso, para 
que el proceso sea completamente reversible, debe desarrollarse infi- 
nitamente despacio, lo que, naturalmente, no ocurre nunca. 

Para los procesos irreversibles en los sistemas cerrados, como 
muestra la experiencia, la entropía siempre aumenta y esta propiedad 
también es propia de la entropía, como es propio a la energía el con- 
servarse durante cualesquiera procesos en sistemas cerrados. 

Debido precisamente a que la energía posee la propiedad de con- 
servarse en un sistema cerrado, ella (la energía) no puede servir 
de función que indique en qué dirección van los procesos en tal 
sistema; ya que durante cualquier cambio de estado, la energía 
al principio y al final del proceso es una misma, por eso no da la 
posibilidad de distinguir a los estados inicial y final uno de otro. 
La entropía, que.en los procesos que se desarrollan naturalmente 
siempre es creciente, permite juzgar, cuál es la dirección posible 
y cuál no lo es, cuál es. el estado inicial y cuál el final. 
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Si, por ejemplo, mezclamos dos masas de agua con diferentes 
temperaturas, no es difícil cerciorarse de que la suma de las entro- 
pías de ambas masas, antes del mezclado, es menor que la entropía 
de la mezcla que tiene una temperatura intermedia. Es claro, que el 
proceso de mezclado puede desarrollarse por sí mismo, pero el proceso 
inverso de separación de las masas mezcladas en ningún caso puede: 
marchar, ya que iría acompañado de una disminución de la entropía.. 

El aumento de la entropía continúa en cualquier proceso no inde- 
finidamente, sino sólo hasta un valor máximo determinado carac- 
terístico para el sistema dado. Este valor máximo de la entropía: 
corresponde al estado de equilibrio, y después que ha sido conseguido- 
sin intervención del exterior, se suspende cualquier cambio de estado. 

De tal modo, la entropía como función de estado se diferencia 
esencialmente de la energía. Mientras que la energía no puede ser: 
creada ni destruida, la entropía puede -crearse y se crea, constante- 
mente, en cada proceso de paso al equilibrio. Pero una vez creada, 
ya no puede ser destruida; el proceso inverso con disminución de la: 
entropía no puede desarrollarse. 

La ley del crecimiento de la entropía duranté los procesos irre- 
versibles también se llama, frecuentemente segundo principio de-la: 
Termodinámica. 

Expongamos ciertos ejemplos que expresen esta ley. 

Aumento de la entropía durante la transmisión calorífica. Si 
ponemos en contacto dos cuerpos A y B, cuyas temperaturas, co- 
rrespondientemente, son iguales a T4 y T y, entonces, el calor pasará 
desde el cuerpo más caliente al menos caliente, como resultado de 
lo cual se igualarán las temperaturas de ambos cuerpos. 

Sea Ta >Tp. 

Calculemos el cambio de entropía, con que va acompañado este 
proceso irreversible. 

El estado del cuerpo A con ello se cambia a cuenta de la pérdida 
de una cantidad de calor —dQ; correspondientemente, el cuerpo B 
cambia su estado a cuenta del recibimiento de una misma canti- 
dad de calor dQ. 

Para determinar el cambio de entropía del sistema, compuesto 


de ambos cuerpos, es necesario calcular el valor de = as para 


cualquier proceso reversible, que conduce a un ño: cambio del 
estado del sistema (véase pág. 303). . 

Como ejemplo de un tal proceso, puede servir el proceso de trans- 
misión de calor desde el cuerpo A al cuerpo B con ayuda de un tercer 
cuerpo de trabajo, como fue hecho al examinar el proceso de Carnot, 
que, como se sabe, se realiza por un camino reversible en todos sus 
estadios. Entonces, para los cuerpos A y B correspondientemente 
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El cambio total de entropía en ambos cuerpos es igual a: 


1 
ds = (Tr) dQ. (87.1) 

Ya que T, > Tp, entonces, dS > 0, es decir, la entropía del 
sistema crece. 

Los razonamientos expuestos no dependen por medio de qué 
proceso ha sido realizado el paso del calor desde el cuerpo A al cuerpo 
B, por conducción calorífica o por irradiación. 
Solamente es esencial que las temperaturas de los 
dos cuerpos sean diferentes. 

Aumento de la entropía durante la dilatación 
adiabática del gas hacia el vacío. Ya indicamos que 
el proceso de dilatación de un gas en el vacío es 
un proceso completamente irreversible. Mostremos 
ahora que este proceso va acompañado de un creci- 
miento de la entropía. 

Imaginémonos una vasija con paredes térmi- 
camente aisladas, dividida en dos: partes por un 
tabique con un orificio cerrado por una válvula de 
. compuerta (fig. 96). Supongamos que una de las 

FIG. 96 partes de la vasija con volumen V, está rellena 

con 1 mol de un gas ideal, mientras que la otra está 
liberada del gas. Si abrimos la válvula de compuerta, entonces el 
gas se dilata adiabáticamente y rellena todo el volumen V de la 
vasija. Es conocido que con esto la temperatura del gas queda inva- 
riable (experimento de Joule; véase $ 33). 

A primera vista parece que durante tal dilatación no deberá cam- 
biar la entropía del gas, ya que de éste no se extrae ni se le añade 
calor. Sin embargo esto no es así. El proceso de dilatación en el expe- 
rimento descrito es irreversible y a él no se le puede aplicar la relación 


as =Y. Durante el proceso irreversible la magnitud Kno es una 


T 
diferencial de cualquier función de estado. En particular, la integral 


no es igual al cambio de la entropía. 


T 
En realidad la entropía del gas varía durante la dilatación adia- 


bática en el vacío. Para hallar este cambio, es necesario calcular el 
cambio de entropía para cualquier proceso reversible que conduce al 
mismo cambio de estado. Tal proceso puede ser, por ejemplo, la dila- 
tación isotérmica reversible del gas para la misma temperatura. En 
el $ 85 ya realizamos tal cálculo, que demostró que durante la dila- 
tación isotérmica reversible de 1 mol de gas en el vacío, el cambio AS 
de la entropía (véase la fórmula (85.9) es igual a 


L 
AS = R Inc. 
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Ya que V > V,, entonces, AS > O, es decir, la entropía crece durante 
la dilatación del gas. 

Aumento de la entropía durante la difusión mutua de los gases, 
Si ponemos en contacto dos gases distintos, entonces, ellos por sí 
mismos, sin la acción exterior, se mezclarán gracias a su difusión 
mutua. El proceso inverso, es decir, la separación de la mezcla ga- 
seosa en sus componentes, no ocurre por sí misma y sólo es- posible 
durante una acción exterior determinada. La mezcla de los gases es 
un proceso irreversible y debe ir acompañado de un crecimiento de 
la entropía. A 

Imaginémonos realmente que en la vasija de volumen V, se halla 
1 mol de cierto gas ideal. En otra vasija de volumen V, se contiene 
4 mol de otro gas. Unamos las dos vasijas. Entonces, los gases se 
mezclan y la mezcla formada ocupa el volumen V = V, + V,. Este 
proceso se puede considerar como una: ¡dilatación de cada uno "de los 
gases; el primero se dilata desde el volumen V al volumen Vy, el 
segundo, desde el volumen V, al volumen V. Con esto la entropía 
del primer gas cambia, como acabamos de ver, en la magnitud 
R la (V/V,), y la del segundo, en la magnitud R 1n (V/V,). El cam- 
bio total AS de la entropía se expresa por la igualdad 


AS=R (n gtn) 


Ya que V, y V, son menores que. Y, entonces AS > o, es decir, 
creció la entropía del sistema. i 


$ 88. SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA 
Y TRANSFORMACION DEL CALOR EN TRABAJO 


Cuando la energía mecánica se transforma en calor, este proceso 
se desarrolla muy sencillamente: todá: la energía mecánica se trans- 
forma por completo en calor, y para saber cuántas calorías se obtie- 
nen durante tal transformación, es suficiente multiplicar el número 
de Julios por 0,239 (equivalente térmico del trabajo mecánico). 
Entonces, el rendimiento siempre será igual a la unidad. 

El proceso inverso de obtención de trabajo mecánico a cuenta 
del calor, como ya vimos en el $ 80, es mucho más complicado. 

Sobre la máquina térmica descrita en este apartado, que trabaja 
según el ciclo de Carnot, se dijo que era la mejor de las máquinas 
térmicas imaginables, y que ninguna otra máquina para tales condi- 
ciones de temperatura pedía dar mayor cantidad de trabajo. A pesar 
de ello, incluso en esta mejor máquina, el rendimiento siempre será 
menor que la unidad y en muchos casos es sorprendentemente pequeño. 
Si la temperatura 7, del calentador, por ejemplo, es igual a 373 K 
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(temperatura de ebullición del agua), y.la del refrigerador es 7, = 
= 293 K (temperatura ambiente), entonces, a rondina de la 
máquina ideal de Carnot pci 
r, 
PA a 

es igual en total a 22%. ¡Y este rendimiento es un límite (inacce- 
sible) superior! En las máquinas reales, como, por ejemplo, en las 
locomotoras, los rendimientos establecidos raramente superan el 10%. 

De tal modo, la posibilidad de la obtención continua (cíclica) 
de trabajo a cuenta del calor está limitada de un modo determinado, 
en el sentido de que el calor, tomado de la fuente, no puede ser trans- 


formado completamente en trabajo. La posibilidad. de-obtener-tra- >- 


bajo a cuenta del calor se paga, hablando en general, a un precio ele- 
vado, en forma de calor perdido, inútilmente entregado al refrige- 
rador. 

Es fácil cerciorarse de que, precisamente, el segundo principio 
de la Termodinámica impone estas limitaciones. 

Supongamos que se tiene una vasija con un gas ideal: Admita- 
mos, al principio, que no actúa el segundo principio de la Termo- 
dinámica. Esto significa que las moléculas del gas pueden distri- 
buirse por todo el volumen de la vasija, pero también pueden reu- 
nirse en cualquier parte pequeña de él (esto no lo impiden ni las 
leyes de la Mecánica ni el primer principio de la Termodinámica). 
Aprovechando el momento cuando el gas se acumule por sí mismo en 
una parte del volumen de la vasija, y de'tal modo resulta estar 
comprimido, lo podemcs separar de la parte restante de la vasija con 
una pared en forma de émbolo. Luego, dejando dilatarse el gas, 
lo obligamos a realizar el trabajo de desplazamiento del émbolo. 
Para que el gas no se enfríe, aseguramos el contacto térmico con 
el medio ambiente, del cual "puede extraer calor (por consiguiente, 
será una dilatación isotérmica). ' 

“Después de esto, cuando el gas realizó el trabajo por primera vez, 
se puede esperar hasta que se reúna de nuevo en aquella parte de la 
vasija (nuestra espera no debe ser inútil, si el segundo principio de 
la Termodinámica no actúa como suponíamos) y de nuevo le damos 
la posibilidad de dilatarse y producir trabajo. Tales ciclos se pue- 
den repetir tantas veces como se quiera. 

i Esto significa que sobre este principio se pueden construir máqui- 

nas de acción cíclica, cuyo único resultado de su acción es la produc- 
ción de trabajo y el enfriamiento del depósito térmico, es decir, en 
esencia, es un «perpetuum mobile». Pero este motor no contradice a 
la ley de conservación de la energía. El trabajo se realiza no de la 
«nada» sino a cuenta del calor que el gas toma del medio ambiente. 
Ya que las reservas de energía de la atmósfera, de las aguas de los 
mares y océanos, de la corteza terrestre se pueden considerar inago- 
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tables, tal máquina, prácticamente; nose distinguiría del-motor 
eterno. 

La máquina térmica hipotética, descrita, cuya acción consiste sólo 
en que con ella se realiza el trabajo mecánico a cuenta del calor, se 
llama, perpetuum mobile de segundo género, a diferencia del perpetuum 
mobile de primer género, en el cual, en contradicción con la ley de 
conservación de la energía, se erea más trabajo que la energía gastada. 
El rendimiento de esta máquina sería igual a la unidad, puesto que 


durante el proceso de dilatación isotérmica del gas ideal dA = dQ. 


Sin embargo, en realidad, tal máquina no puede actuar, ya que 
inútilmente esperaremos que las moléculas de un-gas se reúnan por 
sí mismas en una parte del volumen de la vasija; una tal autocon- 
centración de las moléculas va acompañada de una disminución 
de la entropía:y, por eso, es: imposible. : Observemos que aquí se trata 
de la imposibilidad de la máquina cíclica, que repite constantemen- 
te el proceso de transformación del calor en trabajo. Esto es muy 
importante porque es completamente: posible la - transformación 
unitaria, ella no contradice ni al primero, ni al segundo prucipio de 
la Termodinámica. * 

Algunas veces también se formula el segundo principio dé la 
Termodinámica en forma de afirmación sobre la imposibilidad del 
motor eterno de segundo género, semejante a como se puede expresar 
el primer principio en forma de afirmación sobre la imposibilidad 
del motor eterno de primer género. 

El segundo principio de la Termodinámica también da contesta- 
ción a la pregunta sobre qué se necesita para que pueda actuar la 
máquina térmica cíclica. 

Nosotros no podemos quitar sencillamente calor de la fuente 
(calentador) con ayuda del cuerpo de trabajo y transformar este 
calor en trabajo, porque este proceso va acompañado con una dismi- 
nución de la entropía del calentador (el cuerpo de trabajo realiza 
un proceso circular, y su entropía queda constante). Es decir, es 
necesario tener un sistema compuesto no de dos cuerpos, calentador 
y cuerpo de trabajo, sino de tres, y precisamente el papel del tercero 
deberá consistir en aumentar su entropía, por lo menos en aquella 
magnitud, en la que disminuye la entropía del calentador como 


resultado de haberle quitado calor (as = Y) . Para que aumente la 


- entropía del tercer cuerpo, hay que entregarle parte del calor tomado 


del calentador. Este tercer cuerpo es el refrigerador. Ya que su tem- 
peratura es inferior, entonces, hay que entregarle.menos calor que 
el quitado del calentador, de modo que parte de este calor se puede 
transformar en trabajo. En estas condiciones la entropía del sistema 
«calentador-cuerpo de trabajo—refrigerador» queda constante, lo 
que ya es permisible por el segundo principio de la Termodinámica, 
que sólo prohíbe los procesos con disminución de entropía. 
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De aquí se deduce que es imposible, por principio, transformar 
en trabajo todo el calor recibido del calentador por el cuerpo de 
trabajo con ayuda de una máquina de acción cíclica. Parte de calor, 
irremisiblemente se debe entregar al refrigerador. Este es aquel 
precio que hay que pagar para que la otra parte de calor se transfor- 
me en trabajo. 

Aquí hemos examinado el caso, cuando al refrigerador se le co- 
munica tal cantidad de calor que auménta su entropía en tanto, 
que compensa la disminución de entropía del calentador. Está 
claro, que ésta es aquella cantidad mínima de calor perdido, sin la 
cual, en general, la máquina no puede trabajar. Con ello, la entropía 
queda constante y se transforma en trabajo la máxima parte del 
calor recibido del calentador, de modo que el rendimiento será 
el máximo. Ya sabemos, que la constancia de la entropía corresponde 
al proceso reversible. He aquí el porqué la máquina ideal con el máxi- 
mo rendimiento deberá ser reversible. Precisamente por esto, durante 
la descripción del ciclo de Carnot dirigimos la atención a la circuns- 
tancia de que durante su realización no se realicen los procesos irre- 
versibles de conducción calorífica, y las dilataciones y ccmpresiones 
se realicen por un camino reversible. 

En realidad, no es posible asegurar en la máquina real el proceso 
reversible completo en todos los estadios del ciclo. Por eso, la entro- 
pía no quedará constante sino crecerá. Esto a su vez significa que en 
la máquina real hay que entregar al refrigerador más calor que el 


determinado por la igualdad 72 E = Q ; 
1 


Por consiguiente, en este a una parte mayor de calor que en 
la máquina reversible recibido del calentador queda inaccesible 
para su transformación en trabajo, y el rendimiento de la máquina 
será menor que el rendimiento calculado para el ciclo reversible de 
Carnot. 

En general, el aumento de entropía significa que el calor se hace 
menos accesible para su transformación en trabajo mecánico. Esto se 
ve fácilmente en el siguiente cálculo. 

Imaginémonos a una fuente de calor con temperatura 7,, que 
entrega una cantidad de calor Q al cuerpo de trabajo. Si la tempera- 
tura del refrigerador es 7,, entonces, la cantidad de calor Q, entre- 

|= n 


gado a él se determina de la igualdad: TT , de donde 
0=03%. 


La cantidad de calor que con ello se puede transformar en trabajo 
es igual a: 
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Si tomamos otro calentador con temperatura T, y le cogemos la 
misma cantidad de calor Q, entonces, hay que entregar al refrige- 
rador (con la temperatura anterior To. una cantidad de calor Qo» 


determinada por la igualdad £- = $é, de donde 
, To 
=F, 


y en este caso se puede transformar en trabajo una cantidad de calor 
igual a: 


, T 
0-%=0 (172). 
De aquí se deduce, que si la cantidad de calor Q pasa del cuerpo 
con temperatura T, al cuerpo con temperátura T,, entonces, la 
«capacidad de trabajo» del calor (es decir, la magnitud de aquella 
parte suya que puede ser A en trabajo) se cambia en la: 
magnitud 


O ( —2) -0 (1 a) -> ola = 7) Ta (88.1) 
De acuerdo con la fórmula 87.1, la expresión Q (7 — z) es 


igual, al aumento de entropía tomado con signo contrario, durante 
el paso del calor del cuerpo con temperatura T, al cuerpo con tempera- 
tura T,(7,>T)). Por consiguiente, el cambio de la «capacidad de 
trabajo» del calor durante su paso de un cuerpo a otro se determina 
por el cambio de entropía durante tal paso. De la fórmula (88.1) se- 
ve que el crecimiento de entropía conduce. la disminución de la 
accesibilidad del calor para su transformación en trabajo. El cre- 
cimiento de la entropía nos conduce a la desvalorización de la ener- 
gía térmica, a la reducción de la posibilidad de obtener trabajo 
a cuenta de él. Desde este punto de vista, se puede considerar al. 
segundo principio de la Termodinámica como la afirmación de que, 
en cualquier sistema cerrado cualquier proceso (irreversible) se- 
desarrolla de tal modo, que la cantidad de energía capaz de trans- 
formarse en trabajo disminuye, tendiendo a cero durante el equili-.. 
brio. 

Por eso, está claro que a la entropía también va ligada la energía: 
libre que introducimos anteriormente, que representa en sí aquella 
parte de energía que, durante el proceso isotérmico (dT = 0), pue- 
de ser transformada en trabajo mecánico. 

Escribamos la ecuación de la ley de conservación de la energía 


dQ = dU + dA. 
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. . Ya que dS =2, entonces, dQ = T dS, y nuestra ecuación 
toma la forma: `: E: 


dU = T dS ~ dA. ' . (88.2) 


. De la ecuación (88.2) se deduce que 
—dA = dU — T daS = d (U — TS), 
o bien, 
dA = —d (U — TS) 


(ya que T = const, entonces, S dT = 0). 

La última igualdač indica que el trabajo dA, durante el proceso 
isotérmico, es igual al cambio de una función determinada U — TS 
(véase pág. 298). Ella representa en sí, evidentemente, la energía 
libre del sistema F: , 


F = U — TS. 


La enegría libre, es decir, la energía capaz de dar un trabajo 
mecánico, por consiguiente, es igual a la energía interna U con des- 
«cuento de la magnitud TS. Claro está que TS representa en sí aque- 
Ma parte de energía que no puede ser transformada en trabajo, y es 
tanto mayor, cuanto mayor sea la entropía. A la magnitud TS 
algunas veces la llaman por eso energía ligada. 

La magnitud situada en la parte derecha de la ecuación (88.1), 
precisamente representa en sí el cambio de la energía ligada TAS. 
El es igual al cambiode la «capacidad de trabajo» de la energía 
térmica. 


:§ 89. SENTIDO FISICO DE LA ENTROPIA. 
ENTROPIA Y PROBABILIDAD 


El segundo principio de la Termodinámica establece, que los 
“procesos irreversibles (y tales procesos son, prácticamente, todos 
` los procesos térmicos, y en cualquier caso todos los procesos que se 
«desarrollan naturalmente) marchan de tal forma, que crece la entro- 
pía del sistema de cuerpos participantes en el proceso, tendiendo 
-a un valor máximo. El valor máximo de la entropía se consigue 
«cuando el sistema pasa al estado de equilibrio. 

Entre tanto, en el $ 76 vimos que la misma irreversibilidad de los 
«procesos térmicos está ligada con que el paso al estado de equilibrio 
es, extremadamente, más probable en comparación con todos los 
«demás pasos. Por eso, sólo se observan aquellos cambios de estado, 
«durante los cuales el sistema pasa de un estado menos probable 
al más probable. Salta a la vista la semejanza en la conducta de 
.ambas magnitudes, de la entropía y la probabilidad: ambas crecen 


Y 
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durante el paso al equilibrio. Por eso, es natural ligar la entropía 
del sistema en tal o cual estado con la probabilidad de ese estado, 
Esta ligazón fue descubierta por L. Boltzman. 

Ante todo, es necesario determinar más exactamente el concepto 
de probabilidad del estado. Esto se hace lo más fácilmente, si nos: 
dirigimos de nuevo al ejemplo de la distribución de las partículas 
de gas en el volumen de la vasija como en el $ 76. i 

Imaginémonos una vasija dividida en dos partes y supongamos . 
que en esta vasija se encuentran seis moléculas, por ejemplo, a cada 
una de las cuales le adjudicamos un número determinado, por el 
cual se pueden «distinguir» una de otra. Es fácil cerciorarse con un 
cálculo sencillo de que estas seis moléculas pueden mezclarse en 
ambas mitades de la vasija de 64 modos distintos. A cada uno de 
ellos le corresponde un determinado estado del sistema. Por ejemplo, 
el estado, durante el cual se encuentra 1 molécula en la parte izquier- 
da de la vasija y 5 en la parte derecha, se diferencia del estado, 
durante el cual en la parte derecha se encontrarán dos moléculas 
y en la izquierda 4. Examinemos ¿de cuántos modos de distribución, 
entre el número total de ellos, se realiza cada estado de nuestro 
sistema? lo es difícil calcular, por ejemplo, que sólo una distri- 
bución crea tal estado, en el cual no hay ni una molécula en la parte 
izquierda de la vasija. El estado «a la izquierda 1, a la derecha 5» 
se realiza de seis modos, el estado «a la izquierda, 2, a la derecha 4» 
se realiza de quince modos. Con el mayor número de modos. de dis- 
tribución se realiza aquel estado, en el cual, a la derecha y a la 
izquierda, se encuentran tres moléculas, es decir, con una distri- 
bución uniforme de moléculas en ambas mitades de la vasija. 

Se puede mostrar, en general, que si en la vasija se encuentran N 
moléculas y están numeradas, entonces, entre las dos mitades de la 
vasija se les puede distribuir de 2N modos. De este número total 
de distribuciones distintas, el número Z de distribuciones durante 
las cuales en una mitad se encuentran n moléculas y en la otra N — n 


. moléculas, se determina por la igualdad 


N! 


Z=- (N =n) 


(en este caso el número 0! se considera igual a 1). Nos podemos 

fácilmente convencer de que para cualquier número N el valor'de Z 
z se N. f PDAP TE 

será el máximo, cuando n= Jes decir, la distribución uniforme de 

las moléculas en el volumen de la vasija se realiza del mayor número 

de modos. Por supuesto, se obtiene el mismo resultado si dividimos 


‘la vasija no en dos, sino en un número arbitrario de partes. 


-De aquí se puede pasar fácilmente a la probabilidad de esta - 
o aquella distribución de las partículas entre ambas mitades de la 
vasija. Si en el ejemplo examinado por nosotros con 6 moléculas 'el 
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número total de modos de distribución de las moléculas era igual 
a 64 y 6 de ellas nos conducen al estado, en el cual en la parte izquier- 
da de la vasija se encuentra una molécula, entonces, es evidente que 
la probabilidad de este estado es igual a 6/64.. La probabilidad de la 
distribución uniforme séra igual a 20/64. En general, la probabili- 
dad W de que en la parte izquierda de la vasija se encuentren n de 
las N partículas será igual a: 
M 


NAM * 


Está claro que la probabilidad W tiene un máximo para n = + : 


Para un gran número NV de partículas, el número de modos, para 
los cuales se realiza la distribución uniforme de las partículas en el 
' volumen de la vasija, será la mayoría aplastante, en comparación 
con cualquiera de las distribuciones no uniformes. En la marcha de 
los movimientos térmicos, ininterrumpidos, caóticos de las molé- 
culas, el gas se puede hallar en cualquiera de los estados imaginables, 
pero, ciertamente, en la mayoría aplastante de los casos, lo halla- 
mos en el estado en que se realiza por el mayor número de distri- 
buciones, es decir, en el estado de la distribución uniforme. Este es 
el estado de equilibrio. Y si el gas por cualguier causa no se encuentra 
en equilibrio, entonces, dejándolo a su albedrío, indispensablemente 

pasará a este estado. 

De tal modo, se puede caracterizar cada estado del sistema no 
sólo por su probabilidad matemática e determinada por la igualdad 

y’ 
w=(5 y Š w 
que expusimos en el $ 76, sino también por el número de modos, en 
los cuales se realiza este estado. Esta última magnitud se llama 
probabilidad termodinámica. 

Está. claro, que ambas probabilidades están ligadas una con 
otra. Pero a diferencia de W, que siempre es menor que la unidad, 
la probabilidad termodinámica que asignato pog w se expresa 
por números grandes. 

Con la magnitud de probabilidad termodinámica puede estar 
ligada la entropía, ya que una y otra tienen el valor máximo en 
el estado de equilibrio, y el paso de cualquier sistema al equilibrio 
va acompañado con el crecimiento y de la entropía y de la proba- 


bilidad termodinámica. 
Por: causas que aquí no vamos á exponer, Boltzmann ligó la 


entropía S. y la probabilidad termodinámica w con la relación 


j 


S= kmz, E A (89.1) 


donde k es la sai de Boltzmann que ya conocemos. 
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.--—-La. fórmula (89.1) se puede .escribir también así: 
S=klnw—klnw, =klnw-— Sp. 
La magnitud 
So = k n w 
se puede tomar como origen de medidas de la entropía. Entonces, 
la entropía contada desde este origens “se expresa por la igualdad 
S = k ln w. a (89. 2) 


Algunas veces la probabilidad iormodiafmtes: de que un sistema 
se encuentre: en el estado dado se determina de otro modo, cuya 
idea se puede aclarar con el siguiente ejemplo. 

En el $ 76 vimos que la ¡prohebilidad de tal estado, durante el, 
cual el gas, compuesto de NV e está concentrado en una, 


parte del volumen de la vasija V'-==; 


wala] -gy - 


—es igual a: 


Introduzcamos su magnitud inversa 
1 (Van a 
v= 7 F (+ y: ) . ; 00) 


Ella muestra en cuántas veces la probabilidad W es menor que 
la probabilidad de que el gas ocupe por completo todo -el volumen 
de la vasija (esta probabilidad es igual a la unidad, ya que V’ com- 
pone una parte del volumen V). 

Si los valores W de la probabilidad matemática del estado del 
sistema molecular (para grandes valores de N) siempre son muy 
pequeños, los valores w de la probabilidad termodinámica, por el 
contrario, son muy grandes. El valor mínimo de w en nuestro ejem- 
plo es igual a la unidad (cuando V’ = V), mientras que para W la 
unidad es su valor máximo (también para V’ = 

La magnitud w determinada por la igualdad (89. 3) se llama pro- 
babilidad termodinámica. Es evidente, quə ambas definiciones de 
la probabilidad termodinámica expuestas no contradicen una a la 
otra. 

Escribamos la expresión (89.3) para un mol de substancia 


V 1No 
w=(+7) >, 
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donde N, es el número de . Avogadro. Ya que No = z , Entonces, 
A 
y Var - 
w=(7r) . 


Tomando el logaritmo de esta igualdad, obtenemos: ln w= z ln Sr ó 


 klnw=Rln=7. 
La magnitud situada a la izquierda de esta igualdad representa 
en sí la entropía, de acuerdo a la fórmula de Boltzmann 
—S=klnv. : 


Supongamos que el mol de gas se dilata isotérmicamente, desde 
el volumen V’ = V, hasta el volumen V’ = Y}. Escribamos la 
expresión de la entropía antes Y después de la dilatación: 


Sı = k ln wi == R (ln V — lo V,), 
E A ln Va). 


Restando una ecuación de la otra, obtenemos la ia del 
cambio de entropía como resultado de ps dilatación: 


IAS |=|S2-+S1|=kln Z = R Inp2 + (89.4) 


'Tal fórmula también la obtuvimos anteriormente [véase (85.9)]- 
` Sé sabe que el trabajo de dilatación durante el proceso isotér. 
mico es igual a: 


A= RTIn 2 


Comparando esta expresión con an 4) hallamos gue 


AS =£. 
Por otra parte, según la ley de conservación de la energía, en. el 
proceso. isotérmico ss de donde , 
as=É. 


De tal modo obtenemos la misma expresión de AS que ohtu- 
vimos del análisis del ciclo de Carnot. 

La ligazón entre la entropía, y la probabilidad permite tratar 
de otro modo al segundo principio de la Termodinámica. El ahora 
significa que cualquier proceso de la naturaleza se desarrolla de tal 
modo que el sistema pasa al estado, cuya probabilidad es mayor. 
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Junto con ello la afirmación contenida en el segundo principio 
pierde su carácter categórico. El hecho de que cada proceso que marcha 
por sí solo conduce al estado de mayor probabilidad, no significa 
que es imposible otra dirección del proceso. Como ya indicamos 
anteriormente, sólo significa que el paso al equilibrio es solamente 
más probable que la libre-separación del estado de equilibrio. 
Por eso, de hecho el segundo principio es necesario comprenderlo de 
tal modo, que si el sistema se encuentra en cualquier estado con una 
entropía dada, será de esperar, con una probabilidad aplastante, 
que el sistema pasará a un estado de mayor entropía, es decir, que el 
cambio más probable de la entropía es su crecimiento. Por principio, 
son imaginables también los procesos que van acompañados de una 
disminución de entropía. 

Aquí es necesario recordar que las fluctuaciones, que hemos 
recordado más de una vez, representan en sí tales cambios de estado, 
que van acompañados de una disminución de entropía (y, natural- 
mente, de probabilidad). Pero estas desviaciones pequeñas del 
estado de equilibrio no contradicen al segundo principio. Ellas son 
consecuencia inevitable, precisamente del'carácter probable de la 
entropía. 


$ 90. ENTROPIA Y DESORDEN 


La energía calorífica del cuerpo es la energía del movimiento 
caótico desordenado de sus moléculas. Este caos del movimiento 
térmico de las moléculas se diferencia del movimiento mecánico 
macroscópico del cuerpo, en el cual sus moléculas componentes se 
mueven ordenadamente. Por ejemplo, durante el movimiento de 
traslación del cuerpo, todas sus moléculas se mueven con una misma 
velocidad, que se suma a la velocidad de su movimiento térmico 
caótico. La transformación de la energía térmica en mecánica se 
reduce, por consiguiente, a la transformación del movimiento tér- 
mico caótico en movimiento ordenado. 

Por el contrario, transformar la energía mecánica en térmica, 
significa transformar la energía del orden en energía del desorden. 
No es difícil comprender que estos procesos, contrarios uno del: otro 
no son equivalentes: es incomparablemente más fácil transformar 
el movimiento ordenado en caótico, que producir la transformación: 
contraria. 

Esto se aclara con el siguiente ejemplo. Imaginémonos una caja 
con bolas negras y blancas, dispuestas de tal modo que en cada mitad 
de la caja se encuentren las bolas de un color (fig. 97,a). Ahora es 
suficiente sacudir unas cuantas veces la caja para que las bolas se 
mezclen en ella y se dispongan en completo desorden (fig. 97,b). 
La simple sacudida de la caja transformó el orden en la distribución 
de las bolas en desorden. 
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ci: Siw embargo, con estas sacudidas no se pueden llevar las bolas 
de nuevo al estado ordenado, para que en cada mitad de la caja 
de' nuevo se encuentren las bolas de un color. Hablando en rigor, 
al repetir muchas veces las sacudidas, por principio, es posible que 
cualquier: golpe de turno conduzca al establecimiento del orden. 
Pero este suceso casual, evidentemente, es extremadamente poco 


l AER 


FIG. 97 


probable. Al desorden conduce, prácticamente, cada sacudida, al 
orden sólo una entre muchas. . 


Esta irreversibilidad peculiar deberá manifestarse aún más , 


fuertemente en cualquier sistema molecular, donde el número de 
moléculas es inmensurablemente mayor que el número de bolas en 
la caja. 

Los choques entre las moléculas «sacuden» al sistema y lo con- 
ducen. a su desorden, incluso si en cualquier momento reinaba el 
orden en el sistema. 

- Si dos partes de un cuerpo se encuentran, por ejemplo, con distin- 
tas temperaturas, entonces, tal estado es más ordenado, que el estado, 
cuando su temperatura en todas partes se ha igualado como resulta- 
do de la conducción calorífica. 

Del mismo modo si en la vasija dividida por un tabique se en- 
cuentran dos gases distintos, tal estado del sistema es más ordenado 
que la mezcla de estos dos gases, eto. 

Cada proceso natural siempre se desarrolla de tal modo, que' 
el sistema pasa a un estado con mayor desorden: las temperaturas 
də los cuerpos se igualan por.sí mismas, los gases por sí mismos 
se Edd etc. 


$ 91. «Diablo» de Marwel 0. a 327 


` La identidad entre el grado de desorden del sistema y sw entropía 
es evidente. 

- Por.eso, es natural considerar a la entropía como medida de de 
sorden del sistema. Teniendo presente la ligazón entre la entropía 
a la probabilidad del estado, se puede decir que el estado con mayor 
desorden se caracteriza por una probabilidad termodinámica mayor 
que el estado más ordenado. 

Con esto también está ligada la irroversibilidad de los procesos 
térmicos: ellos se desarrollan de modo que aumenta el desorden en 
el sistema. 

La irreversibilidad de los procesos térmicos es la irreversibilidad 
del orden y desorden. 
` Con ello también está ligado el soho de que cualquier forma de 
energía pasa al fin y al cabo a caior, ya que la energía térmica es 
la energía de los movimientos desordeñados, mientras que las demás 
formas de energía están ligadas con un movimiento más ordenado. 

Resumiendo tódo lo dicho anteriormente sobre la entropía, 
formulemos una vez más sus propiedades fundamentales: 

La entropía es una función de estado del sistema. 

Para calcular la entropía del sistema en el estado dado con rela- 
ción a cualquier estado tomado como: cero, es necesario calcular 


el valor de X para cualquier proceso reveřsible que lleve al siste- 


ma del estado dado al cero. La entropía queda constante en un 
sistema cerrado, si este sistema sufre un cambio reversible de su estado: 
La entropía crece en un sistema cerrado que cambia irreversiblemente 
su estado. El valor máximo de la.entropía corresponde al equilibrio 
del sistema. La entropía está ligada, directamente, con la probabi- 
lidad del estado. El crecimiento de la entropía del sistema durante 
el cambio irreversible de su estado, significa que el sistema pasa 
del estado menos probable al más probable. La entropía es la medida 
de desorden del sistema. 

El crecimiento de la entropía, durante el' proceso irroversiblo, 
significa que la energía que poseía el sisteina se hace menos acce- 
sible para su transformación en trabajo mecánico. En el estado de 
equilibrio, cuando la entropía ha alcanzado su valor máximo, en 
general, la energía del sistema no puede ser transformada en trabajo. 


$ 91. «DIABLO» DE MAXWELL 


A Maxwell le pertenece la idea del siguiente experimento mental 
que a primera vista está en contradicción con el segundo principio 
de la Termodinámica. 

Imaginémonos un determinado dispositivo capaz de «sentir» 
las moléculas por separado y lo colocamos en el orificio P de la 
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pared que divide en dos partes a la vasija con gas (fig. 98). Supon- 
gamos que al comienzo la presión y la temperatura en ambas partes 
de la vasija son iguales. A pesar de esto, a consecuencia de sus movi- 
mientos térmicos caóticos, las moléculas pasan continuamente 
a través del orificio, tanto desde la derecha como de la izquierda, 
al ser igual la cantidad de partículas que pasan por término medio 
a través del orificio en la unidad 
de tiempo en ambas direcciones, no 
se cambian ni la presión, ni la 
temperatura en ambas partes de la 
vasija. 

Supongamos ahora, que el dis- 
positivo recordado antes, que 

FIG. 98 Maxwell lo llamó «diablo», empie- 

za a actuar de modo que deja 

pasar a un lado sólo las moléculas rápidas y al otro lado, sólo las 

lentas. Como resultado, después de un tiempo determinado en aquella 

mitad de la vasija donde el diablo dejaba pasar las partículas 

rápidas, la velocidad media de las moléculas resulta ser mayor que 

en la otra mitad. Esto significa que el-gas se encuentra en una mitad 
de la vasija a una temperatura más alta. 

De tal modo, sin cualquier trabajo exterior se origina una dife- 
rencia de temperaturas, lo que se encuentra en contradición inad- 
misible con el segundo principio de la Termodinámica, que sólo 
«permite» la igualación de la diferencia de temperaturas existente, 
pero «prohíbe» el origen por sí mismo de tal diferencia. 

En realidad, aquí no hay contradicción. El segundo principio de 
la Termodinámica «sólo es aplicable a los cuerpos macroscópicos que 
contienen un gran número de: partículas. Esto se ve de la ligazón 
que existe entre la entropía y la probabilidad, sobre la que no se puede 
hablar, si el número de partículas no es grande. Para el «diablo» de 
Maxwell, el gas no.es un cuerpo macroscópico, una vez que es capaz 
de elegir las moléculas por separado, y a él no se refiere el segundo 
principio. ; 

Desde el punto de vista del mecanismo del fenómeno, la paradoja 
de Maxwell se resuelve de la forma siguiente. Absteniéndose, por 
supuesto, de la idea sobre el «diablo» situado en el orificio, con la 
intención de alterar el segundo principio de la Termodinámica, 
deberemos tener presente, precisamente, un dispositivo determinado. 
Ya que este dispositivo se pone en acción por los golpes de las molé- 
culas (aunque sean de las. rápidas), entonces, él mismo debe tener 
medidas moleculares. Por eso, las piezas de este dispositivo tomarán 
parte en los movimientos moleculares (del tipo browniano). Pero 
estos movimientos son completamente desordenados, estadísticos. 
A consecuencia de ello, el orificio se abrirá según la ley de la casua- 
lidad, de modo que a través de él pasarán no sólo las moléculas 
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rápidas, sino también las lentas y no ocurrirá la diferencia de tem- 
peraturas esperada, .en concordancia completa con el segundo 
principio de la Termodinámica. 


$ 92. ESCALA TERMODINAMICA DE TEMPERATURAS 


En el cap. 1, examinando los métodos de medición de la tempera- 
tura, indicábamos, que en tales mediciones surge una dificultad 
seria. Ella consiste en que las escalas de temperaturas establecidas 
con ayuda de distintos cuerpos termométricos, no coinciden unas 
con otras. 

Sin embargo, ahora nos pondremos en conocimiento con una de 
las propiedades que no depende completamente del género de la 
substancia y que, por eso, puede servir de propiedad termométrica 
irreprochable para el establecimiento de la escala de temperaturas. 
Esta propiedad consiste en que cualquier substancia, si se utiliza 
en calidad de cuerpo de trabajo en la máguina térmica reversible, 
da un mismo rendimiento (por supuesto para unas mismas tempera- 
turas del calentador y refrigerador). 

Si el cuerpo de trabajo, cualquiera que sea, a la temperatura 
To absorbe un calor Q, y entrega al refrigerador un calor Q} a una 
temperatura T, entonces es justa la relación 


Qo Q ien Lo j 
a o bien AT: l (92.1) 


La última relación que es justa para cualquier substancia, per- 
mite utilizar la máquina de Carnot en calidad de termómetro pecu- 
liar. Es cierto, que este «termómetro» sólo permite determinar la 
relación de dos temperaturas To y T, y no las propias temperaturas. 
Pero si nos ponemos de acuerdo en adjudicar a una de estas tempera- 
turas un valor numérico determinado, y elegir la medida del grado 
de una u otra forma, entonces con esto también quedara determinada 
la temperatura buscada ?. 

De tal modo será establecida una escala de temperaturas, inde- 
pendiente del género de la substancia, es decir, una escala física 
irreprochable. 

Aclaremos con un ejemplo el modo de medición de la tempera- 
tura con tal «termómetro» no corriente. Supongamos que se exige 
medir la temperatura T de un cuerpo determinado, no teniendo 
A nuestra disposición ningún otro termómetro que la máquina de 

arnot. ' 


1) Por decisión de la X Conferencia General de Pesas y Medidas del año 
1954 temperatura, a la cual se le adjudica un determinado valor numérico, 
es la temperatura del punto triple (véase el capítulo 1X) del agua. Ella se con- 
sidera igual a 273, 16 K. , 
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Tomemos en calidad de calentador en la máquina de Carnot el 
depósito de calor, a la temperatura de ebullición del agua (esta tem- 
peratura, por supuesto, no la mediremos, ya que no tenemos ter- 
mómetro para estos fines), y en calidad de refrigerador un depósito 
de calor, a la temperatura del hielo en fusión (que por unas u otras 
causas tampoco vamos a medir). Tomemos el acuerdo también 
de dividir en 100 partes (grados) la diferencia de temperaturas entre 
el calentador y el refrigerador; podríamos haber elegido otro número 
cualquiera lo mismo que otros depósitos cualesquiera de calor. 
Además de la máquina de Carnot, también nos será necesario un 
calorímetro para la medición de las cantidades de calor Qo y 
¡En el «termómetro» de Carnot la tarea termométrica se transforma 
en calorimétrica! 

. Realicemos ahora el ciclo reversible de Carnot entre el calentador 
y refrigerador elegidos por nosotros, utilizando cualquier cuerpo 
de trabajo (ya que de él no depende nada), y midamos la cantidad 
de calor Qe recibida del calentador y la cantidad de calor Q, entre- 
gada al refrigerador. Designando por Te, T, y T las temperaturas 
(por abora desconocidas) del agua hirviendo, del hielo en fusión y del 
cuerpo a investigar. Entonces, podemos escribir: 


[Lo | | (92.2) 


Luego réalizamos de nuevo el ciclo de Carnot, pero con el cuerpo 
de trabajo en calidad de refrigerador y con el calentador anterior, 
o bien, al revés, con el refrigerador anterior, pero con el cuerpo 
a investigar en calidad de calentador. Midiendo de nuevo el calor 
Qe. recibido del calentador que es el mismo que en el primer experi- 
mento, y el calor Q y entregado al o i podemos escribir de 
nuevo la relación” 


Qe fe . (92.3) 


De tal forma tenemos dos ecuaciones (92.2) y (92.3) para la de- 
terminación de las tres magnitudes Te, 7, y T. Pero, además, po- 
demos escribir una tercera ecuación que determine la medida del 
grado: 

Te — T, = 100. 

Estas tres ecuaciones son suficientes para determinar la tempe- 
ratura 7 buscada y las magnitudes: Te y Tr 

Todavía hay que añadir que podríamos haber puesto en marcha a 
nuestra máguina térmica en dirección contraria, de moao que tra- 
bajase como máguina refrigeradora. Entonces, hubiéramos tenido 
que medir la cantidad de calor transmitido desde el refrigerador al 
calentador y la magnitud del trabajo exterior, gastado en esto. 
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Naturalmente, nadie midió nuncá.la temperatura de un modo 
tan poco corriente y, además: de, esto“ técnicamente irrealizable. 
Pero no hay necesidad de esto, ya que la escala de temperaturas 
establecida con ayuda de la máquina de Carnot se puede reproducir, 
utilizando cualquier substancia concreta con propiedades bien cono- 
cidas. Tal substancia es, por ejemplo, el gas ideal, para el cual se 
conoce exactamente la ecuación de estado. Como fue mostrado, la 
fórmula (92.1) se obtiene, si utilizamos en la máquina de Carnot 
el gas ideal en calidad de cuerpo de trabajo. Se puede mostrar que 
las temperaturas, medidas por la..escala del termómetro gaseoso, 
donde la temperatura se obtiene de la’ fórmula 

TE, 
coinciden exactamente con la temperatura que hubiera sido obtenida 
si hubiese sido realizado el experimento descrito anteriormente. 

Observemos que la escala de temperaturas basada en las pro- 
piedades de la máquina reversible de Carnot se llama. escala termo- 
dinámica de temperaturas. Ella fue propuesta: por Kelvin y por eso 
las temperaturas expresadas en esta escala se miden en grados Kelvin. 

Referente al cero de la escala termodinámica, en la fórmula 
(80.12) se ve que debe servir de cero aquella temperatura para la 
cual Q, = 0. En este caso el rendimiento de la máquina de Carnot 
debe ser igual a la unidad y, por consiguiente, no puede haber una 
temperatura más baja,. ya que el rendimiento no puede sobrepasar 
a la unidad. 

. Ya que la escala termodinámica coincide con la escala del gas 
ideal, entonces también coincide el cero de la escala de Kelvin con 
el céro absoluto de temperatura que determinamos anteriormente. 
Además, es necesario señalar que de acuerdo al segundo principio de 
la Termodinámica, el rendimiento de la máquina térmica nunca 
puede ser igual a la-unidad: la cantidad de calor recibido del calen- 
tador no se puede transformar por completo en trabajo mecánico. 
Por-eso, tampoco se puede alcanzar el cero absoluto de temperatura. 


$ 93. TERCER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA 


Un gran número de experimentos muestra que con la disminu- 
ción de la temperatura se observa, en cualquier sistema, la tendencia 
hacia un grado superior de ordenación. Esto .lo indican las investi- 
gaciones sobre la estructura de los cuerpos, sus propiedades magné- 
ticas y muchos otros datos. Se puede suponer que el estado ordenado 
corresponde a una menor energía de. las partículas que forman el 
cuerpo, pero el establecimiento del orden, para las altas temperatu- 
ras, lo dificulta el movimiento térmico. Si fuese posible enfriar un 
cuerpo hasta el cero absoluto, cuando los movimientos térmicos no 
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pueden estorbar al establecimiento del orden, entonces, en el siste- 
ma se establecería el máximo orden imaginable y a esto le correspon- 
dería la mínima entropía.” pi 

Sin embargo, surge la pregunta ¿cómo se comportaría el cuerpo 
en el cero absoluto, si sobre él se realizase un trabajo exterior (por 
ejemplo, si se le aplicase una presión)? ¿Puede cambiarse la entro- 
pía de un cuerpo que se encuentra en el cero absoluto? 

A base de muchas experiencias, realizadas a bajas temperaturas, 
se puede hacer una conclusión importante que se formula de la forma 
siguiente (por Nernst, el año 1906): para el cero absoluto de tempera- 
tura, se realiza cualquier cambio de estado sin cambio de entropía. 

Esta afirmación corrientemente se llama teorema de Nernst. 
Algunas veces lo elevan al rango de tercer principio de la Termodiná- 
mica. 

Como vimos anteriormente, el tratamiento probable del concepto 
de entropía permite hacer la conclusión de que la entropía para el 
cero absoluto es igual a cero, lo que no contradice, naturalmente, 
a la fórmula de Nernst. 

Del hecho de que para T = 0, la entropía es igual a cero se deduce 
que el cero absoluto por principio es inaccesible, ya que no es difícil 
mostrar que si existiese un cuerpo con temperatura igual a cero, 


entonces se podría construir el motor eterno de segundo género lo 


que contradice al segundo principio de la Termodinámica. Algunas 
veces el tercer principio de la Termodinámica se formula como el 
principio de inaccesibilidad al cero absoluto. 

Del tercer principio de la Termodinámica (así lo llamaremos) 
se deducen conclusiones importantes sobre el comportamiento de la 
substancia para bajas temperaturas. Así, por ejemplo, de él se deduce 
que con la disminución de la temperatura, la capacidad calorífica 
debe tender a cero junto con la temperatura y para el cero absoluto 
deberá ser igual a cero. La experiencia confirma bien esta tendencia. 
Se puede mostrar, que también deberán tender a cero (y cuando 
T = 0 hacerse igual a cero) el coeficiente de dilatación térmica de 
los cuerpos, el coeficiente de compresibilidad, etc. Todo esto tam- 
bién se refiere a los sistemas que se encuentran en estado de equili- 
brio. En los cuerpos que no se encuentran en estado de equilibrio, 
la entropía para el cero absoluto puede diferenciarse de cero. I. 


$ 94. TEMPERATURAS NEGATIVAS . 


Si partimos de aquella definición que fue dada al principio de 
este libro, es decir, que la temperatura es proporcional a la energía 
cinética media de las partículas, entonces, el nombre de este apartado 
parece ser como si estuviese. desprovisto de sentido; pues jla energía 
cinética no puede ser negativa! Y también para aquellos sistemas 
atómicos cuya energía sólo contiene en sí la energía cinética del 
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movimiento de las partículas, de hecho, la temperatura negativa 
no tiene sentido físico. 

Pero recordemos, que además de la definición cinético-molecular 
de la temperatura, también señalábamos en el capítulo 1 el papel 
de. la temperatura como magnitud que determina la distribución 
de las partículas según sus energías (véase la pág. 63). Si emplea- 
mos este concepto más general de la temperatura, entonces, . también 
llegamos a la posibilidad (por lo menos por principio) de la existencia 
de temperaturas negativas. 

No es difícil ver que la fórmula de Boltzmann (9.2) 

U 
Z =e *T 
Ry 
permite «formalmente» tomar a la temperatura no sólo valores posi- 
tivos, sino también los valores negativos. 

En efecto, en esta fórmula, n/n, es la parte de partículas que se 
encuentran en el estado con una energía U, siendo ny el número 
de partículas del estado con una energía inicial, desde la: cual se 
lleva la medida de la energía U. De la fórmula se ve que cuanto 
mayor sea U, tanto menor será la parte de partículas n/n, que poseen 
esta energía. Así, por ejemplo, para U = kT, n es e veces menor que 
Roy le = 2,71... es la base de los logaritmos naturales). Y la energía 
U = 2kT posee ya una parte más pequeña de partículas: en este caso 
n es e? veces menor que no- 

Está claro, que durante el estado de equilibrio al cual, como sabe- 
mos, se refiere la ley de Boltzmann, n siempre será menor que ny. 

- Tomando los logaritmos en la igualdad (9.2), obtenemos: 


n U 
E E 
de donde 
T= T | (94.1) 
k T 


0 


De esta expresión de T se ve que, si n < ny, entonces, T > 0. Sin 
embargo, si existiese un sistema atómico, en el cual n pudiese ser 
mayor que no, entonces, esto significaría que la temperatura puede 
tomar también valores negativos, ya que T se hace negativo para 
n > no 

Nos será más fácil comprender para qué condiciones resultará 
esto posible, si examinamos no el sistema clásico (en el cual no se 
puede realizar la temperatura negativa) sino el cuántico, “y utili- 
zamos además de esto la concepción de entropía que, como acabamos 
de ver, es la magnitud que determina el. grado de desorden en el 
sistema: * 
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Supongamos que el sistema está representado por sus niveles 
energéticos (vease, por ejemplo, la fig. 1. pág. 21). Para el cero abso- 
luto de. temperatura, todas las partículas de nuestro sistema se 
encuentran en sus niveles energéticos bajos, y los demás niveles 
están vacíos. En tales condiciones el sistema está ordenado al máximo 
y su entropía es igual a cero (también es igual a cero su capacidad 
calorífica). 

Si elevamos ahora la temperatura del sistema, aportándole una 
energía, entonces, las partículas también pasan a niveles más ele- 
vados de energía, que de tal modo también resultarán estar «pobla- 
dos» parcialmente, y mientras mayor sea la temperatura tanto mayor 
será «la densidad de población» de los niveles energéticos más altos. 
La distribución de partículas según los niveles energéticos se deter- 
mina por la fórmula de Boltzmann. Ella será tal, que en los niveles 
superiores habrá menos partículas que en los inferiores. La «pobla- 
ción» de partículas en muchos niveles, naturalmente, aumenta el 
desorden en el sistema y su entropía crece junto con el crecimiento 
de la temperatura. El mayor desorden y, por lo tanto, el máximo de 
entropía se conseguirá para una distribución tal de las partículas 
según sus energías, en la cual estarán uniformemente distribuidas 
por todos los niveles energéticos. Tal distribución significaría que 
en la fórmula (94.1) n = ny y, por lo tanto, T = œ. Por consi- 
guiente, la distribución uniforme de las partículas según sus ener- 
gías corresponde a una temperatura infinitamente elevada y a la 
máxima entropía. 

Sin embargo, en el sistema cuántico del que tratamos, no es 
posible tal distribución, porque el número de niveles es infinita- 
mente grande y el número de partículas es limitado. Por eso, en 
tal sistema, la entropía no pasa a través del máximo, sino que crece 
monótonamente con la temperatura. Para una temperatura infini- 
tamente alta, la entropía también será infinitamente alta.. 

Imaginémonos ahora tal sistema (cuántico), en el cual existe 
un nivel superior de su energía interna y un número limitado de 
niveles energéticos. Esto, por supuesto, sólo es.posible en tal sistema, 
cuya energía no encierra en sí a la energía cinética del movimiento 
de las partículas. 

Las partículas de tal sistema, para el cero absoluto, también 
ocuparán sólo el nivel energético más inferior, y con ello la entropía 
será igual a cero. Con el crecimiento de la temperatura las partículas 
«poblarán» también los niveles más altos, originando el corres- 
pondiente crecimiento de la entropía. En la fig. 99, a está repre- 
sentado el sistema con dos niveles energéticos. Pero ya que el número 
de niveles energéticos del sistema, lo mismo que el número de partí- 
culas en él, ahora, está limitado, al fin y al cabo- se puede conseguir 
tal estado en el cual se distribuyan las partículas, uniformemente, 
por los niveles energéticos. Como acabamos de ver, a este estado le 


TA e a 


E 
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corresponde una temperatura infinitamente alta y la máxima entro- 
pía. La energía del sistema con ello tendrá un valor máximo deter- 
minado, pero no infinitamente grande, de modo que nuestra vieja 
definición de la temperatura como 


energía media de las partículas se. 7>0.  T<Y 
hace inaplicable. O PLN 
Si al sistema que ya se encuentra ~. s s, osp 


`a una temperatura infinitamente 


alta le comunicamos una energía 
complementaria de un modo cual- 

quiera, entonces, * las partículas oo 0%. 
continuarán pasando a un nivel o6 0g o O 
energético más alto y esto condu- 

E oe a) b) 
cirá a que la «población» de este , , 
nivel energético más alto será ma- ` FIG. 99 
yor que la del inferior (fig. 99, b). a 
Está claro que tal acumulación "preferénte de partículas en los nive- 
les más elevados significa ya una ordenación determinada en rela- 
ción con el desorden completo que existía para T = oo, es decir, 
para la distribución uniforme de las partículas según sus energías. 
La entropía que alcanza su máximo para 7 = oo empieza, por 
consiguiente, a disminuir durante la aportación sucesiva de energía. 
Pero si con el crecimiento de la energía, la entropía no crece sino 
que disminuye, entonces, esto significa que la temperatura no es. 
positiva, sino negativa. 

Mientras más energía se aporte al sistema, tanto más partículas- 
resultarán estar en los niveles energéticos más elevados. En el límite, 
nos podemos imaginar tal estado, para el cual todas las partículas. 
se reúnan en los niveles más altos. Tal estado, es evidente, que: 
también será completamente ordenado. Este resultado no es «peor» 
que el estado, cuando todas las partículas ocupan el nivel más 
inferior: y en uno y en otro caso.en el sistema reina un orden completo- 
y la entropía es igual a cero. Por eso, podemos disignar por —0: 
a la temperatura durante la cual se establece este segundo estado, 
completamente ordenado, a diferencia del cero absoluto «corriente» 
(+0). La diferencia entre estos dos «ceros» consiste en que al primero 
de ellos llegamos desde el lado de las temperaturas negativas, y al 
segundo, del lado de las temperaturas positivas. 

De tal modo, las temperaturas imaginables del sistema no están 
limitadas por el intervalo desde el cero absoluto hasta el infipito,. 
sino que se extiende desde 4-0 a través de +00, —oo hasta .—0,, 
coincidiendo +00 y —oo uno con otro. En la figura 100 está repre- 
sentada.la curva de dependencia. entre, la entropía y la energía del 
sistema. La parte de la curva a la izquierda del máximo corresponde 
a las temperaturas positivas, a la. derecha de él, las negativas. Em 
el punto: del. máximo el valor de -la  jemperatura, es igual a +00. 
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Desde el punto de vista de la ordenación y, por lo tanto, de la 
entropía, son posibles, por consiguiente, los tres estados extremos 
siguientes: 

1. Completa ordenación; las partículas están concentradas en los 
niveles más bajos de enoni: Este estado corresponde al cero absoluto 
corriente (4-0). ; 

. 2. Completo desorden; | “las partículas están uniformemente 
distribuidas por todos los niveles energéticos. A este estado le co- 
E rresponde la temperatura. +00. 

S 3. De nuevo orden ‘completo; 

las partículas ocupan sólo los 

niveles energéticos más elevados. 

A la temperatura correspondiente 

a este estado se le adjudica el va- 

lor —0. 

Aquí nos EEE por con- 
£ siguiente, con una situación para- 
T=+0 Teto 7 =-0 dójica: para pasar a las tempera- 

FIG. 100 turas negativas, no tendríamos que 

Es enfriar el sistema más abajo del 
cero absoluto lo que es imposible, 
sino por el contrario, aumentar su energía; la temperatura negativa 
(T < 0) resulta: estar ¡más alta que la temperatura infinitamente 
elevada! 

Existe una diferencia importante entre estos dos estados comple- 
tamente ordenados. que acabamos de recordar, los estados con las 
temperaturas +0 y —0. 

Si el estado del cero absoluto «corriente» pudiese ser creado en 
el sistema, se conservaría en él todo el tiempo que se quisiera, con 
la condición que el sistema estuviese seguramente aislado del medio 
ambiente, aislado en el sentido que el sistema no'se aporte energía 
desde este medio. Este estado se llama de equilibrio estable, del 
cual no puede salir el sistema sin intervención exterior. Esto está 
ligado a que la lA del! sistema en este estado tiene el valor 
mínimo. 

Por otra parte, el estado del cero absoluto.negativo es un estado 
extremadamente no equilibrado, ya que la energía del sistema es la 
máxima. Si se pudiese llevar el sistema hasta este estado y luego 

. dejarlo a su albedrío, entonces, él inmediatamente saldría de este 
estado no equilibrado, inestable. Se podía conservar sólo aportando 
constantemente energía al sistema. Sin esto, las partículas que se 
encontraban en los niveles energéticos más altos, sin falta «caerán» 
a niveles más bajos. Una propiedad general de ambos ceros consiste 
en su inaccesibilidad: para alcanzarzos es necesario gastar una 
energía infinitamente grande. 

Entre tanto no sólo es no equilibrado e inestable el estado co- 
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rrespondiente a la temperatura —0, sino también todos los estados 
con temperaturas negativas. A todos ellos corresponden los valores 
n > no, y para el equilibrio es necesaria la relación contraria de 
n Y no 

Ya indicamos que las temperaturas negativas son temperaturas 
más altas que las positivas. Por eso, si ponemos un cuerpo calentado 
(no se puede decir: enfriado).hasta las temperaturas negativas, en 
contacto con un cuerpo, cuya temperatura sea positiva, entonces, 
la energía pasará del primer cuerpo al segundo; y no al contrario, 
y esto significa que su temperatura es mayor, a pesar de que sea 
negativa. Durante el contacto de dos cuerpos con temperatura nega- 
tiva, la energía pasará desde el cuerpo con temperatura menor en 
valor absoluto al cuerpo con temperatura de mayor valor numérico. 

Al encontrarse en un estado extremadamente no equilibrado, el 
cuerpo calentado hasta una temperatura negativa, entrega energía 
de buena gana. Por eso, para que sea creado ese estado, el sistema 
debe estar aislado con seguridad de otros cuerpos (por lo menos de 
los sistemas no semejantes a él, es decir, que no tengan un número 
limitado de niveles energéticos)!. 

Entre tanto, el estado con temperatura negativa está desequi- 
librado en tal grado, que si el sistema que se encuentra en tal estado 
está incluso aislado y no le puede dar energía a nadie, a pesar de todo, 
puede entregar energía en forma de irradiación hasta que no llegue 
al estado (de equilibrio) con temperatura positiva. 

Nos queda añadir que los sistemas atómicos con un completo 
limitado de niveles energéticos, en donde como vimos se puede rea- 
lizar el estado con temperatura negativa, esto no es sólo una cons- 
trucción teóricamente imaginable. Tales sistemas existen realmente, 
y en ellos se puede, en efecto, obtener la temperatura negativa. La 
irradiación que se origina durante el paso del estado con tempera- 
tura negativa al estado con la temperatura corriente se utiliza prác- 
ticamente en aparatos especiales, en los generadores moleculares 
y amplificadores «maser» y «laser». Pero aquí no podemos detener- 
nos más detalladamente sobre esta cuestión. 


1) Anteriormente fue indicado que el concepto sobre la temperatura está 
ligado orgánicamente al equilibrio. Por eso, hablando rigurosamente, en el 
caso examinado sólo se puede hablar formalmente sobre la temperatura. Recor- 
demos que la ecuación de Boltzmann también da la distribución equilibrada 
de las partículas según sus energías. i 


CAPITULO VII 


PROPIEDADES DE LOS LIQUIDOS 


: - El examen de las propiedades de los gases para altas presiones, 
cuando ya no se les puede considerar ideales, nos condujo a la con- 
clusión de que las propiedades de los líquidos tampoco deben dife- 
renciarse esencialmente de las suyas. Esto:se deduce ya del hecho 
de la existencia de la temperatura crítica, para la cual desaparecen 
las diferencias entre el líquido y su vapor, y de la posibilidad, que 
existe gracias a esto del paso ininterrumpido del estado gaseoso al 
líquido. La ecuación de estado de los gases reales por su propio 
sentido describe tanto el estado gaseoso, como el líquido y el paso 
entre ellos. Por consiguiente, parece ser que todo indica que entre 
un líquido y un gas sólo existe una diferencia cuantitativa en la 
densidad. l 

Esto es cierto en determinada medida. Sin embargo, la diferen- 
cia cuantitativa entre un líquido y un gas es tan grande (en densidad, 
lejos dė la temperatura crítica, ellos se diferencian casi en mil veces) 
que el comportamiento y las propiedades de los líquidos y gases 
también resultan ser cualitativamente diferentes. ` 

- Las principales particularidades de los líquidos son, su capaci- 
dad de conservar su volumen (a diferencia de los gases, el volumen 
del líquido no se determina por el volumen de la vasija) y la existen- 
cia de la superficie libre en los líquidos. 

Como ya sabemos, la ecuación de Van der Waals es una ecua- 
ción aproximada y no se le puede utilizar para unos cálculos tan 
exactos de diferentes fenómenos, como los que se pueden realizar en 
los gases ideales con ayuda de la ecuación de Clapeyron. Sin embargo, 
se pueden examinar algunas propiedades de los líquidos, por lo 
menos cualitativamente, a base de la ecuación de estado. Al número 
de ellos'se refiere, por ejemplo, la dilatación térmica y la compre- 
sibilidad. Con estos fenómenos volumétricos empezaremos el examen 
de las propiedades de los líquidos. Luego examinaremos otras pro- 
piedades volumétricas de los líquidos comparándolas con las pro- 
piedades correspondientes de los gases. Después serán examinados 
los fenómenos superficiales, es decir, aquellos fenómenos condicio- 
nados con la existencia de superficie libre en los líquidos. 
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$ 95, PROPIEDADES VOLUMETRICAS DE LOS LIQUIDOS 


Examinemos al principio aquellas: propiedades de los líquidos 
que pueden ser estudiadas, directamente, de la ecuación de estado: 
la compresibilidad y la dilatación térmica, 

Compresibilidad de los líquidos. Como se sabe, se llama coefi- 
ciente y de compresión de un cuerpo al cambio relativo del volu- 
men dV durante el cambio de la presión p en una unidad, es decir, 
a la magnitud: 


LA a | 
=F Gp: (95.1) 
Para los gases lactea como fue mostrado en-el capítulo I (pág. 42) 
7 A al 
de modo que, para p = 1 atm, por ejemplo, x = —1 atm”! al 


aumentar la presión de una a dos atmósferas, .el volumen del gas 
disminuye dos veces. 

En los líquidos, a diferencia de los gases, la compresibilidad es 
muy pequeña. Esto se ve, inmediatamente, de la curva de la ecuación 
de Van der Waals (fig. 101) 
en donde el tramo AB corres- 
ponde al estado líquido. La 
inclinación de este tramo, tes- 


timonia que la derivada Z 


y, por lo tanto, là compresi- 
bilidad es muy pequeña; para 
un cambio insignificante de 
volumen se necesita un gran 
cambio de presión. La expe- 
riencia muestra, que el coefi- 
ciente de compresibilidad de 
los líquidos en realidad es .. 
muy «pequeño y oscila entre .FIG. 101 
los límites desde 107* hasta 
1075 atm! para la mayoría de ellos.. Por consiguiente, él es decenas 
y centenas de miles de veces menor que en los gases. Entre todos 
los líquidos el helio Míquido es el que posee la mayor compresi- 
bilidad, el cual para una presión de algunas atmósferas tiene 
un coeficiente y igual a 8.10% atm”1, El coeficiente de com- 
presibilidad del agua es igual a 4,53- 10-5, el. del mercurio es 
3,95:107*% atm~t. 

El coeficiente de compresibilidad' depende de fa presión, 'dismi- 
nuyendo con el aumento de la última. Esto es completamente natu- 
ral, ya que a medida que se comprime el líquido, disminuyen las 


22% 
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distancias entre sus partículas y aumenta la fuerza de repulsión 
entre ellas, lo qué; por supuesto, dificulta la aproximación suce- 
siva de las partículas. Hay que señalar, que si para presiones co- 
rrientes las compresibilidades de los distintos líquidos pueden fuer- 
temente diferenciarse una de otra, para presiones muy altas el 
coelio de compresibilidad de todos los líquidos resulta ser casi 
igual. 
~ El coeficiente de compresibilidad de los líquidos depende de 
la temperatura. Durante el calentamiento aumenta el volumen del 
líquido a causa de la dilatación térmica y crece la distancia entre 
las moléculas. Debido a esto disminuyen las fuerzas de repulsión 
entre las partículas y se facilita la compresión del líquido. Por eso, 
el coeficiente de compresibilidad crece con el aumento de la tempe- 
ratura. La elevación de la temperatura produce, de tal modo, una 
acción inversa a la acción de la elevación de presión (esto, entre 
tanto, no sólo se refiere a los líquidos y no sólo a la propiedad de 
compresibilidad). 

Las particularidades del fenómeno de la compresibilidad, que 
acabamos de describir, pueden obtenerse directamente de la ecua- 
ción de Van der Waals. Ya que esta ecuación liga la presión, el 
volumen y la temperatura de ella, por supuesto, se puede calcular 


la magnitud FAA ue determina al coeficiente de compresibilidad 
g q p 


[véase la fórmula 95.1)]. Durante el cálculo sólo es necesario tener 
en cuenta, que las constantes a y b que entran en la ecuación de 
estado, de hecho no son constantes, sino dependen de la tempera- 
tura (la constante b depende, además, del volumen específico de la 
substancia) y, precisamente, la forma de esta dependencia se puede 
determinar solamente de la experiencia. Un conjunto de datos 
experimentales permitió obtener la siguiente fórmula empírica para 
el coeficiente de compresibilidad de los líquidos 


ya . 

1 VE») (00%) 
donde A es una determinada función que crece con la temperatura, 
p es la presión exterior y pr es la presión ligada a las fuerzas de Van 
der Waals (a/V?) para la temperatura T. La'fórmula (95.2) muestra 
que el coeficiente de compresibilidad de hecho crece con el aumento 
de temperatura y disminuye con el aumento de presión. 
- -La fórmula (95.2) es, naturalmente, una fórmula aproximada, 
útil para un dominio de presiones relativamente limitado. 

Determinación experimental de la compresibilidad de los líqui- 
dos. Los aparatos einstalaciones que sirven para medir la compresi- 
bilidad se llaman .:piezómetros. Uno de los piezómetros más sencillos 
y útil para -medir el coeficiente-de compresibilidad de los líquidos 
para presiones no muy altas está representado esquemáticamente 
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en la fig. 102. Con el líquido a investigar se llena la vasija de modo 
que entre también en el tubo delgado (capilar) a. La vasija se pone 
a su vez en la cámara B en donde se puede crear una presión elevada, 
que se mide con el manómetro M. Ya que en la pared de la vasija 
A con líquido actúa la presión del mismo modo desde el interior 
y del exterior, entonces el volumen de 
la vasija no cambia con la aplicación 
de la presión exterior (sobre esto hay 
que preocuparse durante las mediciones 
de la compresibilidad). 

Bajo la acción de la presión apli- 
cada el volumen del líquido de la va- 
sija A disminuye un poco, y esta dismi- 
nución se hace sentir por el descenso del 
nivel en el capilar a. En virtud de la 
pequeñez del coeficiente de compresibi- 
lidad del líquido no se podría observar 
el cambio de volumen en la vasija sin 
el capilar. 

Si la superficie de la sección del ca- 
pilar es igual a S y el nivel del líquido 
en él desciende en la magnitud Ah, en- 
tonces, el cambio de volumen será 
igual a SAk. Conociendo el volumen 
inicial del líquido y contando la pre- 
sión por el manómetro, se puede calcular 
el coeficiente de compresibilidad según FIG. 102 
la fórmula (95.1). 

Dilatación térmica del líquido. La dilatación térmica de la subs- 
tancia se caracteriza, como se sabe, por el coeficiente de dilatación 
volumétrica 


12. 
Var” 


a (95.3) 


es decir, por el cambio relativo del volumen V, durante el cambio 
de la temperatura 7 en 1 K. 


En el capítulo I fue mostrado, que para los gases ideales a = + ; 


Para la temperatura de fusión del hielo (T=273 K) a = 1/273 (3,66 x 
X10-8K-1). El coeficiente de dilatación de los líquidos es muchísimo 
menor en su valor numérico y depende un poco más débilmente 
de la temperatura. 

En la tabla 45 están expuestos los valores de a para algunos líqui- 
dos a la temperatura ambiente. 

De lo dicho anteriormente, sobre la acción de la presión y la 
temperatura se deduce, que el coeficiente volumétrico de dilatación 
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Tabla 15 
Coeficiente de dilatación volumétrica de algunos líquidos 
a la temperatura ambiente 

Substancia a, K-1 | Substancia 0%) K711 
Alcohol etílico 1,1.101 | Aceite de oliva 7,2-4074 
Eter 1,63-10-2 || Agua (para 15* C) 1,5-40-4 
Glicerina 5,3-1074 || Agua (para 90° C) 7,0-1074 
Mercurio 4,8-1074 


térmica debe disminuir con la elevación de la presión (que impide, 
naturalmente, a la dilatación) y crecer con la elevación de la tem- 
peratura. 

El fenómeno de dilatación térmica, lo mismo que el de com- 
presibilidad, puede ser examinado a base de la ecuación de estado 
de Van der Waals, de la cual se puede obtener el valor de la magni- 


tud e, que determina al coeficiente œ (véase el cap. VHI). 


Observemos aquí, que de la ley de los estados correspondientes 
se deduce, que pará unas mismas temperaturas reducidas, el coefi- 
ciente de dilatación de todos los líquidos debe ser el mismo. Lo mismo 
se refiere también al coeficiente de compresibilidad. La experiencia 
afirma esta conclusión muy bien (mejor que las demás consecuen- 
cias de la ecuación de Van der Waals). 

Relación entre los coeficientes de compresibilidad y de dilata- 
ción térmica volumétrica. De las consideraciones más generales, 
incluso no conociendo la ecuación de estado de la substancia, se 
puede establecer la relación entre las siguientes magnitudes: 


1) ($ ) p es la variación del volumen del cuerpo, correspondiente 
a la unidad de variación de la temperatura a presión constante (dila- 
tación térmica); 

2) (5) es la variación del volumen del cuerpo correspondiente 


a la unidad de variación de la presión, sufrida por el cuerpo a tem- 
peratura constante (compresibilidad); 


3) (57)v es la variación de la presión correspondiente a la unidad 


de variación de la temperatura, para un volumen del cuerpo cons- 
tante (tensión calorífica). 

De las siguientes consideraciones se ve claro que entre estas 
magnitudes debe existir una ligazón. Si el cuerpo sometido a un 
calentamiento se dilata, es decir, aumenta su volumen V, entonces, 


b 
ł 
| 
$ 


ji 
1 
l] 
1 


Ra 
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aumentando la presión p exterior, lo podemos comprimir hasta el 
volumen inicial. Es decir, con una elevación simultánea de la tem- 
peratura y la presión se puede conservar el volumen constante. 
Se comprende fácilmente que el aumento de' la presión correspon- 


diente a una unidad de aumento de la temperatura Y, necesaria 


para compensar el aumento de volumen, originado por este cambio 
de temperatura, será tanto mayor, cuanto mayor sea la dilatación 


térmica M y mientras menor sea la compresibilidad del cuerpo a ; 


Con estas condicones se determina la ligazón entre las tres magnitudes 
indicadas. 

Intentemos establecer esta ligazón cuantitativamente. La rela- 
ción entre la presión, el volumen y la temperatura se determina por 
la ecuación de estado > 


p =f(V, 7). A (95.4) 


Cualquiera que sea la forma de dependencia (95.4) se puede afir- 
mar que si trasladamos al cuerpo desde el estado determinado por los 
valores V y T al estado infinitamente próximo, con los valores 


' de volumen y presión V + dV y T + dT, entonces, el cambio de 


presión dp condicionado a ello, no depende del camino por el cual 
se ha conseguido “este cambio de estado. Esto significa que 


dp = (57), 27 + ($), 27 i (95.5) 


es una diferencial total, es decir, la variación total de presión es 
igual a la suma de las variaciones de presión, originadas por los 
cambios por separado del volumen -y la temperatura. 

Recordemos una vez más que para temperatura constante (dt = 0) 
el cambio de la presión es contrario en signo al cambio del volumen. 
Si se conserva el volumen constante (dY = 0), entonces, el signo 
del cambio de la presión coincide cón el signo del cambio de la tem- 
peratura. 

Si elegimos la relación entre el cambio de volumen dV y el cambio 
de temperatura de tal modo, que la presión quede constante, es decir, 
que dp = 0, entonces, esta relación, de-acuerdo a la definición de la 


derivada parcial, deberá escribirse en la forma: (F) Entonces, 
de la ecuación (95.5) se deduce; idénticamente (para dp = 0): 


+ (a)y k (95.6) 


je 
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o bien, tomando en consideración que 
($) IES, SEDA 
OT jiv. ( Or ) ? 
Op ¿v 
obtenemos la siguiente identidad simétrica: 


(F) (r)a (=t (95.7) 


que es la expresión cuantitativa de la ligazón entre las magnitudes 
que nos interesan. 
Esta relación es justa; por supuesto, para todos los cuerpos. 
Volvamos a escribir le igualdad (95. 7) de manera que en ella 
entren los coeficientes de dilatación térmica que se miden durante 
el experimento a y el coeficiente de compresibilidad (isotérmico) y 


lar), 17 hF) 


Obtenemos: rar) A o bien, 


E ssa) 


La ecuación (95.8) muestra que si varía la temperatura del líquido 
(esto se refiere en la misma medida a cualquier substancia) para 
un volumen constante, entonces, el cambio de presión originado 
por la variación de la temperatura en un grado, es igual a la relación 
de los coeficientes de dilatación térmica volumétrica y de compre- 
sibilidad. 

Si un tubo soldado está, por ejemplo, relleno de mercurio, enton- 
ces, durante la variación de la temperatura en 1 K la presión cam- 
bia en la magnitud Ap, igual a a/x (el coeficiente de dilatación 
térmica del material sólido del tubo es muchísimo menor que el del 
mercurio, de modo que se puede despreciar el cambio de volumen 
del tubo). Para ei mercurio œ = 1,8-107* y» y = —3,9.107€, Por 
consiguiente, Ap = 46,5 atm, es decir, con ello se origina una presión 
excesivamente grande. En particular, con esto se explica, el por 

` qué no se puede recalentar el termómetro de mercurio de tal modo 

que, dilatándose, el mercurio rellene todo el volumen del capilar: 
para una elevación sucesiva de la temperatura, incluso insignificante, 
se destruye el capilar. 

De (95.8) se deduce que si es conocido el cosficiónte de dilatación 
térmica volumétrica del líquido, entonces, también se puede deter- 
minar el coeficiente de compresibilidad. Para esto es necesario, 
por ejemplo, utilizar un aparato, cuyo esquema está expuesto en la 
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fig. 103. Con el líquido a investigar se rellena la vasija dotada de 
un tubo delgado, y la colocamos en el calentador con ayuda del 
cual se puede cambiar la temperatura del líquido. El tubo se une 
a un balón con gas comprimido (nitrógeno o argón para evitar los 
cambios químicos del líquido). Durante el calentamiento deberá 
elevarse el nivel del líquido .en el tubo a causa de la dilatación tér- 
mica, pero esta elevación se compensa con la elevación de la presión 


L— <— del balón 
de gas comprimido 


. . . . ... . . . 


FIG. 103 FIG. 104 


sobre el líquido. Midiendo con el termómetro ¿ la variación de la: 
temperatura del líquido, y con el manómetro M, aquella variación 
de la presión que mantiene invariable el nivel del líquido en el tubo,. 
se puede calcular el coeficiente de compresibilidad utilizando la 
ecuación (95.8). 

Determinación experimental del coeficiente de dilatación térmica: 
volumétrica del líquido. Los aparatos destinados a la medición del, 
coeficiente de dilatación térmica de los cuerpos, se llaman dilató-- 
metros. Uno de los métodos más sencillos empleados en la dilato- . 
metría consiste en lo siguiente. 

El líquido a investigar se coloca en una vasija con un tubo termo-- 
métrico de modo que el líquido también rellene parte del tubo. Si 
elevamos la temperatura del líquido con un calentador, en el cual 
está colocada la vasija (véase la fig. 104), entonces, se eleva su nivel 
en Ak a causa de la dilatación térmica. Midiendo el cambio de tem-- 
peratura At con el termómetro t, y conociendo el volumen inicial 
V, del líquido, se puede Calcular el coeficiente de dilatación volu-- 
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métrica según la fórmula 


1 AV __ SAk 
pdas PAN TEA PUT (95.9) 
donde S es el área de la sección del tubo. El volumen inicial V, 
«del líquido se determina fácilmente por su masa P y densidad p: 
M, 
Vo =p , 
El área de la sección del tubo también se determina por el peso 
del líquido, de densidad conocida, que rellena una determinada 


parte (longitud Z) del tubo: 
M 
S = 


El método descrito no se distingue por su exactitud especial, 
ante todo, porque no tiene en.cuenta el cambio de volumen de la 
vasija que contiene el líquido. Por eso, al utilizar este método, es 
necesario introducir la corrección correspondiente. 

De esta falta está liberado otro método de determinación del 
coeficiente de dilatación volumétrica, el método clásico propuesto- 
por Dulong y Petit y mejorado 
por Regnault. El método está 
basado en la utilización del 
equilibrio de las dos columnas 
de líquido en los vasos camuni- 
cantes, cuando el líquido de ellos 
tiene distinta temperatura. En 
este caso las alturas de las co- 
lumnas son inversamente propor- 
cionales a las densidad>əs en ellas. 

En la fig. 105 se muestra el 
esquema del aparato. El líquido 
a investigar rellena el tubo A 
al cual se le ha dado la forma 
indicada en la figura. Los extre- 
mos abiertos del tubo están co- 
locados juntos para comodidad 
de lectura de la diferencia de ni- 
. veles. Ambos codos verticales 

FIG, 105 del tubo se colocan en los ter- 

móstatos B, y Be, que repre- 

sentan en sí à las vasijas, a través de las cuales se hace pasar agua 
con una temperatura dada. Con ayuda de estas vasijas—«camisas» 
se establece la diferencia de temperaturas exigida en los líquidos 
de ambos codos del tubo. Debido a esto también será distinta la 
densidad del líquido en ellos. Los extremos del tubo se colocan en 
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l termostato Ba que los mantiene a la temperatura del codo más 
frío. 

En nuestra figura, de la diferencia. de niveles se ve que el codo 
«derecho (B,) es más frío que el izquierdo. Para sencillez supondremos 
-que son iguales las alturas de ambos codos, dë- modo que H, = H, = 


Teniendo en cuenta que la presión de la columna de líquido es 
igual al producto de la densidad del líquido por la aceleración g 
de la caída libre y por la altura de la columna, podemos escribir 
«que la diferencia de presiones en los codos, verticales es igual a 
H (pa — p1) g, donde p; y p, son las densidades del líquido en el codo 
derecho (frío) y en el izquierdo (caliente). Esta diferencia de pre- 
siones se equilibra con la diferencia de niveles k, — hy, gracias a la 
«cual se origina la diferencia de presiones (k, — h)g. Por consi- 
guiente, se puede escribir la igualdad evidente: 


H (02 — P1) = (fa — ha) Pz (95.10) 


El volumen del líquido para una determinada temperatura t 
está ligado con el volumen V, de este mismo líquido para otra deter- 
minada temperatura tọ por medio de la conocida relación 


V =V, (1+ adt, 


«donde At = ¢ — t, y a es el coeficiente de dilatación térmica. Para 
la aplicación a nuestro caso esta fórmula toma la forma siguiente: 


f y. 
Vu=Vg(1+a4t), o bien 7_=14abt, 
2 


donde t, y tz son las temperaturas del codo izquierdo y derecho, 
y At = A R ta. 

La relación de las densidades del líquido en ambos codos es, 
maturalmente, inversa a la relación de los volúmenes. 

Por eso 


e : `` P 
=| o bien P= Tair” 
Tr este valor de p, en la ia (95.10) fácilmente obte- 
nemos: 


= 27 z 


H 


H— 1 +aAt 


= hi — hz. 


De donde se obtiene para æ la expresión: 
hy — hg ES i 
— E fah At * l (95.11) 


De este modo, para determinar œ, es necesario medir cuidado- 
samente la diferencia », — ha de niveles, la altura A de las columnas 


L 
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y la diferencia de temperaturas Aż. Durante las mediciones es nece-- 


sario asegurar la igualdad rigurosa de las alturas de ambos codos.. 


En las instalaciones experimentales se tiene, corrientemente, un 
dispositivo especial, con el cual se puede reglar el valor de las altu- 
ras H, y H,. Sin embargo, también se puede realizar la medición: 
en el caso cuando las alturas de las partes verticales del tubo no sean 


iguales. En este caso la fórmula para calcular a œ tiene la forma: 


a = HE) hh) 
[HF hahae 


Ya que la presión de la columna de líquido depende sólo de su 
altura y de la densidad del líquido, pero no depende de su diámetro, 
entonces, no hay que. introducir la corrección de dilatación térmica 
del material del tubo. 


Anomalía del agua. La mayoría de los líquidos, así como otros. 
cuerpos, al elevarse la temperatura, aumentan su volumen, dismi- 


nuyendo con ello su densidad. El agua se distingue por la conocida 


anomalía, consistente en que en el dominio de temperaturas desde: 


0 °C hasta 4 °C la elevación de temperatura origina no un aumento, 
sino una disminución de volúmen, de modo que para 4°C el agua: 
posee la máxima densidad. 


Esta anomalía se explica con que las moléculas del agua se: 
asocian parcialmente, es decir, se reúnen en grupos de algunas molé- 


culas, formando unas grandes moléculas particulares. Por lo visto, 
el agua está compuesta de tres tipos de moléculas, correspondientes 
a las fórmulas H,O (H,0), y: (H¿0)3, cuyos volúmenes específicos 
son distintos. La relación de las concentraciones de estos grupos 
de moléculas es distinta para temperaturas diferentes. Con esto 
se explica que para una temperatura determinada (4 °C) el volumen: 
específico del agua tenga su valor mínimo. 

Una anomalía parecida por su carácter también la posee el. helio 
líquido, cuya densidad es máxima para 2,186 K. Sin embargo, la 
anomalía aquí se explica con que a la temperatura de la máxima 


densidad el helio sufre una transformación fásica, de modo que más: 
arriba y más abajo de esta temperatura tenemos dos fases distintas- 


del helio líquido, que se llaman He I y He II (véase cap. VIII). 
cuyas propiedades, como veremos, se diferencian francamente una 
de otra. Es interesante señalar, que el helio líquido es el único líquido 
de la naturaleza, en el cual se realiza un paso fásico. 


$ 96. CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS LIQUIDOS 


Aquellas leyes sencillas que fueron obtenidas para la capacidad: 
calorífica de los gases ideales de las ecuaciones de la teoría cinética, 
no pueden ser justas para los líquidos (como para los gases reales),. 
ya que su energía interna se determina no sólo por la energía cinética: 
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«de los movimientos térmicos de sus partículas, sino también por 
ža energía potencial de su interacción. 

La experiencia muestra, que la capacidad calorífica de los líqui- 
dos depende de la temperatura, siendo esta dependencia distinta 
para los distintos líquidos. En unos líquidos (en la mayoría de 
ellos) se eleva la capacidad calorífica con la elevación de la tempera- 
tura, en otros, al revés, disminuye (el mercurio). La capacidad calorí- 
fica de algunos líquidos con la elevación de la temperatura al prin- 
<cipio desciende y luego, después de pasar por un mínimo, empieza 
a crecer. Una marcha tal de la capacidad calorífica se observa en el 
agua (ésta es una de sus numerosas anomalías). 

En los líquidos, como en los gases, se debe distinguir la capa- 
cidad calorífica para volumen constante y para presión constante. 
La “diferencia de las capacidades caloríficas molares Cp — Cy es 
igual, naturalmente, al trabajo de dilatación pdV (p es la presión 
molecular) de un mol de líquido, durante su calentamiento en un 
grado, por eso, el valor númerico de esta diferencia depende del 
valor del coeficiente de dilatación térmica volumétrica del líquido. 
A diferencia de los gases ideales, el valor Cp — Cy en los líquidos no 
es igual a la constante universal R, sino que puede ser mayor o menor 
en dependencia del valor de œ y de la magnitud de las fuerzas inter- 
nas de interacción de las partículas del líquido, contra las cuales se 
realiza el trabajo de dilatación (la presión p en la expresión pdV 
está ligada, precisamente, con estas fuerzas). 

Así, por ejemplo, para el argón líquido a 140 K, Cp = 
= 15,4 cal/mol-K, y Cy = 4,65 cal/mol.K, y, por consiguiente, 
la diferencia de las capacidades caloríficas Cp — Cy = 
= 10,75 cal/mol- K. Para el agua a una temperatura cerca de 0 °C, 
Cp = 18,1 y Cy = 18,09 cal/mol-K, de modo que Cp — Cy = 
= 0,01 cal/mol-K. 

De tal forma, la capacidad calorífica de los líquidos no puede 
ser expresada con unas fórmulas tan sencillas, como la capacidad 
calorífica de los gases ideales. Los valores numéricos de las capacida- 
des caloríficas pueden ser los más diferentes. Constituyen una excep- 
ción los metales líquidos para los cuales la capacidad calorífica 
molar corrientemente es cercana al valor 3R = 6 cal/mol-K. 
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En los líquidos, como en los gases, se observan fenómenos de 
difusión, conducción térmica y de viscosidad. Pero el mecanismo 
de estos fenómenos en los líquidos es otro que en los gases. 

Los fenómenos de transporte en los gases se determinan por la 
longitud del recorrido libre de las moléculas. Precisamente por 
eso, las expresiones para todos los coeficientes de transporte con- 
tienen en Calidad de factor a la longitud del recorrido libre. Pero 
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en los líquidos, como en los gases muy densos, el concepto de longi-- 
tud del recorrido libre pierde su sentido. En los líquidos la distancia. 
media entre las moléculas es del mismo orden que las medidas de- 
las propias moléculas, por eso las moléculas no tienen recorrido 


«libre». Las moléculas de los líquidos sólo pueden realizar pequeñas 


oscilaciones en los intervalos limitados por las distancias intermole-- 


culares. 
Sin embargo, de tiempo a tiempo, la molécula que oscila puede, 


como resultado de la fluctuación, recibir de las moléculas vecinas 
un exceso de energía, suficiente para realizar un salto a cierta distan- 
cia ô. En la nueva posición la partícula permanecerá algún tiempo, 
realizando oscilaciones, hasta que no reciba de nuevo la energía 
necesaria para el salto, otra vez como resultado de las fluctuaciones; 
ella de nuevo realizará un salto, y así sucesivamente. Tales oscila- 
ciones sustituidas por saltos son los movimientos térmicos de las 
moléculas del líquido. 

¿Con qué frecuencia ocurren los saltos moleculares? ¿Cuánto 
tiempo transcurre entre los saltos? Esto depende de las propiedades 
de las moléculas, de las fuerzas de interracción entre ellas, de la 
densidad del líquido. A pesar de que las fuerzas de interacción entre 
las moléculas tienen un carácter muy complejo, podemos citar algu- 
nas representaciones sobre el movimiento de las partículas y sobre 
los fenómenos de transporte ligados a ellos. 

Para el fenómeno de difusión en los líquidos, como para cual- 
quier cuerpo sigue siendo justa la ley de Fick (véase la pág. 165). 
La expresión del coeficiente de difusión D se puede obtener de los 
raciocinios. siguientes. 

Si designamos por t el tiempo entre los saltos de las moléculas 
(se le puede llamar tiempo de vida «sedentaria» de la molécula), 
entonces la magnitud 0/t representa en sí la velocidad de la molé- 
cula. Esto nos permite comparar ô con la longitud media del recorrido 
libre, y. 0/£ con la velocidad media de las moléculas. Entonces, 
por analogía con los gases ideales, para los que el coeficiente de 
difusión se determina multiplicando la longitud del recorrido libre 
por la velocidad media de las' moléculas [véase la fórmula (42.1) 
y también podemos escribir para los líquidos, que el coeficiente de 
difusión (más exacto, de autodifusión) del líquido se expresa por 


la igualdad 


1258 18 
=5 07 FF : (97.1) 


El factor t (y no 1/3) aparece aquí porque los movimientos 
de las moléculas llevan un carácter de oscilaciones aleatorias, para 


las que existen seis direcciones equiprobables (tres ejes de coordena- 
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das y dos direcciones a lo largo de cada: uno de ellos), de modo que 
en una dirección determinada elegida :se múeven 1/6 de todas las 
moléculas. Por causas que tuvimos la ocasión de explicar en rela- 
ción con el análisis de los movimientos brownianos (véase la pág. 51), 


en la fórmula figura el valor medio del cuadrado ©? y no el cuadrado 


del valor medio (8)?. 

El coeficiente de autodifusión 'D depende fuertemente de la 
temperatura, ante todo, porque al elevar la temperatura, disminuye 
la duración t de la vida «sedentaria» de la molécula, lo que conduce 
al crecimiento brusco de D con la temperatura. La duración de la 
estancia de la molétula en el lugar dado del líquido se determina por 
la probabilidad que tiene la molécula para recibir la energía w, 
suficiente para el salto. Pero esta probabilidad, como siempre en 
tales casos, se expresa por la ley de Boltzmann 


Ls e-w/kT 

No 
Aquí. n es.el número de múlécmles en la unidad de volumen, cuya 
energía es igual a w, y no es el número de moléculas en el mismo 
volumen, cuya energía es del orden de la energía térmica media, 
es decir, kT. Mientras mayor sea la probabilidad de que la molécula 


reciba la energía w, tanto menor será el tiempo «sedentario» t. Por 


eso, para el tiempo medio t se puede escribir la expresión 
{= Agu/hT 


El factor A tiene un sentido físico claro. En efecto, antes que la 
molécula realice el salto, ella oscila con cierta frecuencia v. Cada 
oscilación puede considerarse como un «intento» de la molécula 
a realizar el salto. Por eso, la posibilidad de realizarlo será tanto 
mayor, y tanto menor el tiempo «sedentario», cuanto mayor sea la 
frecuencia v de las oscilaciones. El factor A está relacionado con 
esta frecuencia: A = 1/v. Por consiguiente, el factor A tiene el 
significado de período de oscilaciones de la molécula. 

Si sustituimos la expresión qie acabamos de escribir para t 
en la fórmula del coeficiente de difusión, obtenemos: 


D = Be-wnt, l (97.2) 


Aquí B = $ öy, y w es la energía necesaria para el salto de la 


molécula, llamada energía de activación de la molécula. 
El valor numérico del coeficiente de. difusión de los líquidos es 
mucho menor que de los gases. Por ejemplo, el coeficiente de difu- 


sión del NaCl en el agua para la temperatura de ambiente es igual 


a 1,1:1072 m?/s, mientras que para la difusión del argón en el helio 
es igual a 7-1075 m?/s, 
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El rozamiento interno (viscosidad) de los líquidos como también 
de los gases se origina durante el movimiento de los líquidos debido 
al transporte del impulso en dirección, perpendicular a la dirección 
del movimiento. El transporte del impulso de una capa a otra se 
realiza durante los saltos de las moléculas de las que se habló ante- 
riormente. La ley general del rozamiento interno es la ley de Newton, 
el que ya tuvimos ocasión de conocer en la pág. 193. El coeficiente 
de viscosidad ņ puede obtenerse a base de aquellos raciocinios acerca 
de los movimientos de las moléculas que ya expusimos antes. Eviden- 
temente, que el líquido será tanto más fluyente (con tanta menor 
viscosidad), mientras menor sea el tiempo t «sedimentario» de las 
moléculas y por lo tanto, mientras con más frecuencia ocurra el 
salto. Estas consideraciones conducen a la expresión para el coe- 
ficiente de viscosidad llamada ecuación de Frenkel-A ndrade: 


y =CevikT, (97.3) 


El factor C que figura en esta ecuación depende de la longitud 
del salto 3, frecuencia v de las oscilaciones y de la temperatura. Sin 
embargo, el cambio de la viscosidad con la temperatura se deter- 
mina por el factor e 9/*T, Como se deduce de esta fórmula, al elevar 
la temperatura, disminuye rápidamente la viscosidad. Así pues, 
la viscosidad del agua al cambiar la temperatura de 0°C a 100 °C, 
disminuye desde'1,8.-1073 a 2,8-107* kg/m.-s. 

Según los datos de la tabla 16 se puede juzgar acerca de los valores 


numéricos de los coeficientes de viscosidad para la temperatura 
ambiente. 


Tabla 16 
Coeficiente de viscosidad de algunos líquidos 
Substancia . ó os Substancia Le S 
Agua 1 Acido sulfúrico 22 
Alcohol etílico 1,19 Glicerina * 830 
Aceite de ricino 986 Gasolina 0,65 
Eter 0,23 


La conductibilidad calorífica en los líquidos, como en los gases 
tiene lugar con latexistencia de un gradiente de temperatura. Sin 
embargo, si en los gases la transmisión de energía se realiza durante 
"el choque de las partículas que realizan movimientos de translación, 


uy PET A A 


O e a a a 
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entonces en los líquidos la energía se transmite en el proceso de 
choque de las partículas oscilantes. Las partículas con mayor energía 
realizan oscilaciones de mayor amplitud y al chocar con otras partí- 
culas parece como si las excitaran entregándoles su energía, Seme- 
jante mecanismo de transmisión de energía, así como el mecanismo 
que actúa en los gases, no asegura su transporte rápido y por eso, 
la conductibilidad calorífica de los líquidos es muy pequeña, a pesar 
de que supera unas cuantas veces la conductibilidad calorífica de 
los gases. 

Así pues, el coeficiente de conductibilidad calorífica del alcohol 
etílico es igual a 1,76 W/m- K, y para el aire (1 atm) es igual a 0,23 
(en las mismas unidades). Los metales líquidos constituyen una 
excepción y sus coeficientes de conductibilidad calorífica son pró- 
ximos a los de los metales sólidos. Esto se explica con que en los 
metales líquidos el calor se transporta no sólo junto con la trans- 
misión de las oscilaciones de unas partículas a otras, sino también 
con ayuda de las partículas móviles, cargadas eléctricamente, de los 
electrones contenidos en los metales y que no existen en otros líquidos. 

Determinación experimental del coeficiente de viscosidad de 
los líquidos. Los aparatos empleados para la medición del coefi- 
ciente de viscosidad se llaman viscosímetros. Existe un gran número 
de viscosímetros de diferente construcción. En la mayoría de los 
casos, la medición en los viscosímetros está basada en la observa- 
ción de la fluencia del líquido a través de un capilar, cuya velocidad 
depende de la viscosidad, según la ley de Poiseuille: 


tri Ap ` 


donde V es el volumen dei líquido que fluye en la unidad de tiempo 
a través de un capilar de radio r bajo la acción de la diferencia de 
presiones Ap para una longitud 1 del capilar. 

En algunos viscosímetros para determinar y se mide la velocidad 
de caída de una bolita en el líquido a investigar. La velocidad v 
de caída está ligada con el coeficiente de viscosidad y por la fórmula: 


, | i | 
v=% 42 ga, : [(97.5) 


Aquí a es el radio de la bolita, p, es su densidad, p, es la densidad 
del líquido y g es la aceleración de la fuerza de gravedad. La fórmula 
(97.5) se obtiene fácilmente de la fórmula de Stokes (véase la pág. 50). 

Por último, en muchos viscosímetros, en calidad de fenómeno 
ligado a la viscosidad, se utiliza el amortiguamiento de las oscila- 
ciones de un disco o cilindro en el líquido a investigar. 


23-0825 
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En todos los casos de medición de la viscosidad, el movimiento 
del propio líquido, o de los cuerpos que se mueven con relación a él, 
deberá ser no muy grande, para que en el líqui- 
do no se formen torbellinos. Por eso, precisa- 
mente, se utilizan los capilares. 

En la fig. 106 se muestra el esquema del 
viscosímetro capilar que se utiliza frecuente- 
mente. Representa en sí un tubo en forma de 
U en uno de cuyos codos está soldado un capi- 
lar K, que pasa en su parte superior a un depó- 
sito A. El otro codo representa en sí un tubo. 
corriente (no capilar) que también tiene su par- 
te inferior ensanchada. Antes del expérimento 
se llena el depósito B con el líquido y luego 
se absorbe al depósito A. Después de esto, se le- 
da la posibilidad de fluir al líquido, bajo la: 
acción de su peso, y se mide el tiempo, durante: 
el cual desciende el nivel del líquido de la cota: 
m, hasta la cota m, (véase la fig. 106). Cono- 
ciendo la densidad del líquido y las medidas. 
: del viscosímetro se puede determinar la visco- 

FIG. 106 sidad. 

Las mediciones relativas de la viscosidad 
son particularmente sencillas, cuando se compara el líquido a inves- 
tigar con otro líquido cuya viscosidad es bien conocida. En este: 
caso sólo es necesario medir el tiempo de fluencia de uno y otro: 
líquido." 


$ 98, FENOMENOS EN LA SUPERFICIE DE SEPARACION 
DE LOS LIQUIDOS 


Coeficiente de tensión superficial. La superficie del líquido: 
que está en contacto con otro medio, por ejemplo, con su propio 
vapor, con cualquier otro líquido o con un cuerpo sólido (en parti-- 
cular, con las paredes de la vasija en donde está contenido) se encuen- 
tra en condiciones especiales en relación con la masa restante del: 
líquido. 

Estas condiciones especiales surgen porque las moléculas de la 
capa límite del líquido, a diferencia de las moléculas de su interior,. 
no están rodeadas por todas partes por moléculas del mismo líquido. 
Parte de los «vecinos» de las moléculas superficiales son las partí-- 


culas del segundo medio, con el cual colinda el líquido. Este medio. .. 


puede diferenciarse del líquido tanto por su naturaleza, como por: 
la densidad de partículas. Teniendo diferentes vecinos, las molécu-- 
las-de la capa superficial tienen con ellos una interacción de distinta 
forma. Por eso, las fuerzas que actúan en cada molécula, en esta: 
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capa resultan no estar equilibradas: existe una determinada resul- - 
tante, dirigida o bien hacia el lado del volumen del líquido, o bien 
hacia el lado del volumen del medio colindante con él. A conse- 
cuencia de esto, el desplazamiento de las moléculas desde la capa 
superficial al interior del líquido o al interior del medio con que 
él colinda, va acompañado con la realización de un trabajo (en el 
interior del líquido, las moléculas que están por todas partes rodeadas 
con partículas exactamente iguales a ellas, se encuentran en equi- 
librio y su desplazamiento no exige gasto de trabajo). La magnitud 
y el signo de este trabajo dependen de la relación entre las fuerzas 
de interacción de las moléculas de la capa superficial, con sus «mis- 
mas» moléculas y con las moléculas del segundo medio. 

En el caso, si'l líquido colinda con su propio vapor (saturado), 
es decir, en el caso, cuando se trata de una sola substancia, la fuerza 
que sufren las moléculas de la capa superficial está dirigida al interior 
del líquido. Esto se explica por que la densidad de moléculas en el 
líquido es mucho mayor que en el vapor saturado sobre el líquido 
(lejos de la temperatura crítica) y, por eso, la fuerza de atracción 
sufrida por las moléculas de la capa superficial, por parte del líqui- 
do, es mayor que la sufrida por parte de las moléculas de vapor.. 

De aquí se deduce, que al desplazarse desde la capa superficial 
al interior del líquido, las moléculas realizan un trabajo positivo. 
Por el contrario, el paso de las mciéculas desde el volumen del 
líquido a la superficie va acompañado de un trabajo negativo, es 
decir, es necesario un gasto de trabajo‘ exterior. 

Imaginémonos, que por unas u otras causas aumenta la superficie 
de un líquido (se estira). Esto significa que una determinada canti- 
dad de moléculas pasa desde el volumen del líquido a la capa super- 
ficial. Para esto, como acabamos de ver, es necesario gastar un trabajo 
exterior. Con otras palabras, el aumento de superficie del líquido 
va acompañado de un trabajo negativo. Por el contrario, al reducir 
la superficie, se realiza un trabajo positivo. 

Si para una temperatura constante, por un camino reversible, 
cambiamos la superficie en una magnitud infinitamente pequeña dS, 
entonces, el trabajo necesario para ello 


dA = —o dS. S (98.1) 


El signo menos indica que el aumento de superficie (dS > 0) va: 
acompañado de trabajo negativo. 

El coeficiente o es una magnitud fundamental que caracteriza 
las propiedades de la superficie del líquido y se llama coeficiente de 
tensión superficial (o > 0). Por consiguiente, el coeficiente de tensión 
superficial se mide por el trabajo, necesario para aumentar la super- 
ficie del líquido en una unidad a temperatura constante. 

"Evidentemente, en el sistema SI o tiene la dimensión J/m?, y en 
el sistema CGS, de erg/cm?. 
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De lo dicho está claro que las moléculas de la capa superficial 
del líquido poseen un exceso de energía potencial en relación con 
las moléculas que se encuentran en el volumen del líquido. Designé- 
mosla por Us. Como siempre, esta energía se mide por el trabajo, 
que pueden realizar las moléculas de la superficie, desplazándose 
al interior del líquido bajo la acción de la fuerza de atracción por 
parte de las moléculas del volumen del líquido. 

Ya que esta energía U s debe su origen a la existencia de la super- 
fivie del líquido, ella deberá ser proporcional al área S de la super- 
ficie del líquido 

Us = oS. (98.2) 


Entonces la variación del área de la superficie dS lleva consigo 
el cambio de energía potencial 


dUs =0 dí, 
que va acompañado del trabajo 
dA = —dU s = —o dS 


en completa concordancia con (98.1). 

Si el cambio de la superficie S se realiza, como fue indicado, para 
una temperatura constante, es decir, isotérmicamente (y reversible- 
mente), entonces, como se sabe (véase $ 88), el trabajo exigido para 
esto es igual a la variación de la energía libre F de la superficie 


dA = —dF. , 


(Si el cambio de la superficie del líquido lo realizamos adiabáti- 
camente, entonces, su temperatura varía. Por ejemplo, el aumento 
de superficie conduce a su enfriamiento.) Por lo tanto, el exceso 
de energía potencial de la superficie del líquido, sobre el que se 
hablaba anteriormente, es la energía libre de la superficie y, por 
consiguiente, 2 e 


o4, | (98.3) 


es. decir, el coeficiente de tensión superficial del líquido se puede 
determinar como la energía libre de la unidad de área de esta super- 
ficie. Ei ; E 

Ahora está claro, en qué consisten las condiciones especiales, 
indicadas anteriormente, en las cuales se encuentra la superficie 
del líquido. Ellas consisten en que la superficie del líquido posee 
un exceso de energía (libre) potencial en relación a la masa restante 
de líquido... --: - ; 

Veamos a qué. conduce esto. . 

Se sabe. que cualquier. sistema durante el equilibrio se encuentra 
en uno de sus posibles estados, para el cual su energía tiene el valor 
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mínimo. Esto, aplicado a nuestro caso, significa que el líquido, 
durante el equilibrio, deberá tener la menor superficie posible. Esto 
a su vez significa que deberán existir unas fuerzas que dificulten 
el aumento de la superficie del líquido, es decir, que tiendan a reducir 
esta superficie. 

Es evidente, que estas fuerzas deberán estar dirigidas a lo largo 
de la misma superficie, según la tangente a ella. El líquido se com- 
porta en sí, como si actuasen las fuerzas según la tangente a la 
superficie, reduciendo (encogiendo) esta superficie. Estas fuerzas 
se llaman fuerzas de tensión superficial. 

Sin embargo, es necesario recordar que la causa primaria del 
origen de las fuerzas de tensión superficial son las fuerzas que sufren 
las moléculas de la capa superficial dirigidas al interior del líquido 
y en alzunos casos al interior- de aquel medio que colinde con él, 
es decir, perpendiculares a la superficie. 

Para la ruptura o, como se dice, para la división de la superficie 
es necesario aplicar unas fuerzas exteriores, paralelas a la superficie 
y perpendiculares a aquella línea, a 
lo largo de la cual se supone la rup- 
tura (división). 

Esto se ve especialmente claro en 
las experiencias con películas delga- 
das de líquidos. Algunos líquidos como, 
por ejemplo, el agua de jabón, la sa- 
ponina y otros, poseen la propiedad 
de formar películas delgadas. Si mete- 
mos, por ejemplo, en una disolución 
jabonosa un cuadro de alambre, uno 
de cuyos lados sea móvil (fig. 107), en- : 
tonces, por todo el cuadro se tensa FIG, 107 
una película de líquido. Las fuerzas 
de tensión superficial obligan a reducirse a la película, y el trave- 
saño móvil AB se traslada hacia arriba tras la película. Para conser- . 
varla en equilibrio es necesario aplicar al travesaño una fuerza P 
en forma de carga (aquí también se incluye el propio peso del trave- 
saño). 

De tal modo, la fuerza de tensión superficial actúa sobre la pelí- 
cula, perpendicularmente a la línea AB que en el caso dado es la 
línea divisoria. Tales fuerzas, naturalmente, también actúan en otros 
“lados del cuadro. Pero aquí ellas se equilibran con las fuerzas de 
atracción del líquido hacia la substancia del cuadro rígido. 

El experimento descrito puede ser utilizado para la determina- 
ción numérica del valor del coeficiente de tensión superficial del 
líquido que forma la película. En efecto, la fuerza superficial f, 
teniendo en cuenta que la película tiene dos superficies (la película 
de hecho representa en sí una capa de líquido), es igual, durante 
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el equilibrio a la carga P: 
=P y ¡=L, 


Si bajo la acción de esta fuerza, el travesaño arrastrado por la 
película se desplaza a distancia dh desde la posición AB, entonces, 


el trabajo realizado por la fuerza es igual a: 


dA = fdh. 
Este trabajo es igual a la disminución de la energía libre de la 
película, que, como sabemos [(véase 98.3)] es igual a: dF = o dS. 
En el caso dado dS = l dh, donde l es la longitud del cuadro. De 


donde 
dA=0ldh= f dh= 5- dh 


P 
0==3r (98.4) 

De (98.4) se deduce que el coeficiente de tensión superficial 
puede ser determinado como una magnitud igual a la fuerza que actúa 
según la tangente sobre la superficie del líquido, correspondiente a la 
unidad de longitud de la línea divisoria. 

El coeficiente de tensión superficial, determinado de tal forma, 
se mide en el sistema SI en unidades N/m y en el sistema CGS, en 
din/cm. 

Los experimentos sencillos siguientes aclaran completamente la 
esencia de las fuerzas de tensión superficial. 

Un anillo de alambre con un hilo (no tensado) colgado libremente 
sujeto en dos puntos (fig. 108), se hunde en una disolución de jabón. 
Con ello se tiende en el anillo una película delgada de líquido, y el 
hilo se encuentra en equilibrio tomando una forma casual. Si destrui- 
mos ahora la película de un lado del hilo, tocando la película con 
.una aguja caliente, entonces, el hilo se tensa tomando la forma de 
un arco de circunferencia. El tensado del hilo ocurrió, evidente- 
mente, bajo la acción de la fuerza de tensión superficial por parte 
de la película que se reducía, por la fuerza aplicada al hilo, que en 
el caso dado es la línea divisoria. Esta fuerza, por supuesto, es per- 
pendicular al hilo en todos sus puntos. Esta fuerza también actuaba 
sobre el hilo antes de la destrucción de la película, pero con ello 
sobre el hilo actuaba una misma fuerza de ambos lados. Después 
de la ruptura de una parte de la película, la otra recibió la posibilidad 
de disminuir su superficie y la forma del hilo tensado nos muestra 
que esta superficie es la mínima. 

Esta experiencia un poco modificada se puede repetir en la forma 
siguiente (fig. 109). En la película de jabón del mismo anillo se 
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coloca un lazo cerrado de hilo flexible, que toma naturalmente una 
forma casual. Destruyamos ahora la película del interior del lazo. 
Entonces, la parte de película restante tensa al hilo en una circun- 


Lo 
FIG. 108.. 4 


ferencia esto de nuevo muestra claramente, que la fuerza de tensión 
superficial es perpendicular a la línea divisoria. 

Los experimentos descritos muestran que, las fuerzas de tensión 
superficial se originan como resultado. de la tendencia del líquido 


FIG, 109 


a disminuir su superficie y, por consiguiente, su energía superficial. 

Tal género de experimentos se realizan con líquidos que debido 
a la estructura específica de sus moléculas forman fácilmente pelícu- 
las delgadas. Hay que señalar que la capacidad de formar tales 
películas; está ligada no con la magnitud del coeficiente de tensión 
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superficial, sino con la forma de las moléculas. Por ejemplo, en la 
solución jabonosa, el coeficiente de tensión superficial es aproxi- 
madamente tres veces menor que 'para el agua limpia, que no forma, 
sin embargo, películas estables. 

Pero la tensión superficial no sólo se manifiesta en los experi- 
mentos con películas delgadas. Ella se manifiesta, por completo, en 
una serie de otros fenómenos, algunos de los cuales examinaremos 
aquí. TA 
Experimento de Plateau. La tendencia a disminuir el área de la 
superficie es característica, por supuesto, no sólo para las películas 
delgadas, sino también para cualquier volumen del líquido. Y si 
la energía superficial fuese la única forma de energía, que determi- 
nase la conducta del líquido, entonces cualquier masa de líquido 
siempre deberá tomar tal forma, para la cual sea mínima su superfi- 
cie. Tal forma, evidentemente, es la esfera ya que precisamente la 
esfera posee la mínima superficie para un volumen dado. 

Sin embargo, además de las fuerzas internas de interacción entre 
las partículas debido a las cuales se originan las fuerzas de tensión 
superficial, en el líquido corrientemente también actúan las fuerzas 
externas. Estas son, en primer lugar, la fuerza de gravedad y en se- 
gundo lugar las fuerzas de interacción de las partículas del líquido 
con las partículas de las.paredes sólidas de la vasija, donde está con- 
tenido. Por eso; ła forma -real que toma el líquido se determina por 
la relación de estas tres fuerzas. 

Examinemos al principio el papel de la fuerza de gravedad. Esta 
es una fuerza volumétrica que actúa en todo el volumen del líquido. 
Ya que con el cambio de la masa del líquido su volumen cambia 
con más rapidez que su superficie, entonces, para una masa sufi- 
cientemente grande, el panel ne las fuerzas superficiales será muy 
pequeño en relación con las. fuerzas volumétricas; la energía super- 
ficial en este caso no juega casi ningún papel y la forma del líquido 
se determina principalmente por la energía potencial, condicionada 
por la fuerza de gravedad. Bajo la acción de la fuerza de gravedad, 
el líquido tiende a derramarse y tomar la forma de una capa delgada, 


-lo que corresponde a la mínima energía potencial en el campo de 


las fuerzas de gravedad. 
Pero si excluimos por uno u otro camino o disminuimos esencial- 


. mente la acción de la fuerza de gravedad, entonces, ya resultan ser 


determinantes las fuerzas de tensión superficial, incluso si ellas son 
pequeñas. En el cenocido experimento de Plateau se excluye la 
acción de la fuerza de gravedad, con que el líquido se coloca en otro 
líquido de la misma densidad que no se mezcla con él. Entonces, 
todo el líquido se equilibra por la fuerza de sustentación de Arquí- 
medes y las fuerzas superficiales resultan ser las únicas que deter- 
minan la forma geométrica que toma el líquido. En tales casos el 
líquido toma la forma de una esfera. 


1 


- pequeña masa de líquido, también es pe- 
queña la fuerza de gravedad que actúa . .- 
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El experimento de Plateau se realiza del modo siguiente: en 
una vasija que contiene una solución de sal comúnfen agua, se echa 
una cantidad determinada de anilina, que no se disuelve en la solu- 
ción de NaCl (fig. 110). La concentración de la solución se elige 
de tal modo que su densidad sea igual 
a la densidad de la anilina. Entonces, 
la anilina se reúne en una esfera flotando 
en la solución. Los cosmonautas soviéti- 
cos observaron con gran efecto las fuer- 
zas superficiales durante el vuelo, donde 
la imponderabilidad aseguraba la forma 
esférica de los líquidos fuera de la va- 
sija. 

Gotas de líquido. Los líquidos no sólo 
toman la forma esférica durante la com- 
pensación artificial de la fuerza de gra- 
vedad (como se hizo esto en la expe- 
riencia de Plateau). Un pequeño volumen 
de líquido toma por sí mismo una forma 
próxima a la .esfera, ya que, debido a la 


Anilina 


Solución de Nact 
en, aqua 


sobre ella. La energía superficial también - - FIG. 110. 
supera, en este caso, a la energía poten- 

cial de la fuerza de gravedad y la forma del líquido se determina 
precisamente por ella. 

Con esto se explica la forma esferoidal de las pequeñas gotas- 
de líquido. Es bastante conocida, por ejemplo, la forma esferoidal 
de las gotas de mercurio, para el cual, lo mismo que para muchos: 
metales fundidos, el coeficiente de tensión superficial es bastante 
grande, cerca de 500 din/cm. Con esto se explica la forma casi riguro-- 
samente esférica de las gotas de líquido, que salen de un tubo 
estrecho. 

Al salir del tubo, la medida de la gota crece poco a poco, pero- 
se desprende sólo cuando alcanza una medida completamente deter- 
minada. Esto ocurre porque hasta que la gota no sea lo suficiente- 
mente grande, las fuerzas de la tensión superficial son suficientes 
para contrarrestar a la fuerza de gravedad y evitar el desprendi-- 
miento. El desprendimiento occurrirá cuando el peso de la gota 
se haga igual a la fuerza de la tensión superficial que la sujetaba. 

De aquí se deduce, que de las observaciones sobre el desprendi-- 
miento de las gotas se puede determinar el valor numérico del coefi-- 
ciente de tensión superficial. 

En la fig. 111 se muestra el proceso de la formación de la gota. 
Antes del desprendimiento se forma un cuello, cuyo radio es un poco: 
menor que el radio del tubo. A lo largo de la circunferencia de este- 


362 Cap. VII. Propiedades de los líquidos 

cuello actúa la fuerza de la tensión superficial (fig. 112), que en 
el momento del desprendimiento deberá ser igual a la fuerza de 
gravedad. — 

/ Si el radio del cuello es r y el coeficiente de tensión superficial 
des o, entonces la fuerza de la tensión superficial será igual, eviden- 


L 


a) b) c) d) e) 
Ô 
FIG. 111 FIG. 112 


temente, a 2n1ro. Por consiguiente, el desprendimiento de la gota 
ocurre con la condición: 
(98.5) 


2nr0 = P. 
Midiendo el peso P de la gota desprendida y el radio del cuello 
en el momento del desprendimiento, se puede calcular el coefi- 
ciente de tensión superficial del líquido. Para conseguir la exactitud 
necesaria en la determinación del radio del cuello, la gota que se 
desprende se proyecta con un aumento conocido sobre la pantalla, 
donde se realiza la medición del diámetro. El peso P de la gota 
desprendida se mide en la balanza analítica. Con objeto de elevar 
la exactitud de las medidas, corrientemente, se cuenta un número 
determinado de gotas y se mide su peso total. 

El método descrito de determinación experimental del coefi- 
ciente de tensión superficial da buenos resultados, a pesar de que, 
en realidad, el desprendimiento de las gotas no ocurre completa- 
mente así como se describió anteriormente. En efecto, la gota no 
se desprende por la línea de la circunferencia del cuello. En el momen- 
to cuando la medida de la gota alcanza un valor determinado por la 
igualdad (98.5), el cuello empieza a estrecharse rápidamente, como 
se muestra en la fig. 114, d, siguiéndole a ella otra pequeña gota, 
como se muestra en la fig. 111, e. 

Influencia del segundo medio. Anteriormente fue indicado que 
la energía superficial del líquido no sólo depende de la propiedad 
del mismo líquido, sino también de las propiedades del medio con 
que colinda. Y si nosotros a pesar de todo introducimos el concepto 
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de coeficiente de tensión superficial, relacionándolo sólo con los 
líquidos, con ello tuvimos en cuenta que el líquido tenía contacto con 
su propio vapor. Mientras tanto, la energía superficial no cambia 
prácticamente, si con el líquido colinda cualquier gas de pequeña 
presión. Esto se explica porque la interacción de las moléculas del 
líquido con las moléculas del gas, debido a su pequeña densidad, 
es muchísimo más débil que la interacción entre las moléculas del 
propio líquido. 

Otra cuestión es cuando el líquido colinda con otro líquido, 
-con un cuerpo sólido o con un gas, bajo una alta presión (de algunas 
«centenas de atmósferas). En este caso, las densidades de las subs- 
tancias son comparables entre sí y ya no se pueden despreciar las 
interacciones de las partículas del líquido con las partículas del 
medio en contacto. 

Debido a estas interacciones, los valores' de los coeficientes de 
tensión superficial del líquido colindante cón su vapor y con otras 
substancias más densas, se diferencian considerablemente entre sí. 
Por eso, al determinar el coeficiente de tensión superficial, es nece- 
sario tener en cuenta las propiedades de la substancia por ambos 
lados de la superficie. 

En la tabla 17 están expuestos los datos sobre los coeficientes 
de tensión superficial, que ilustrar esta circunstancia. De esta 
tabla se ve que el coeficiente de ténsión superficial en la superficie 
de separación de los líquidos, siempre és menor que en el caso de la 
superficie libre del líquido. Esto es completamente natural, ya que 
las fuerzas de interacción de las möléculas de la capa superficial 
- con las moléculas del medio colindante y con sus «propias» molécu- 
las, están dirigidas en sentidos contrarios. 


Tabla 17 
Coeficiente de tensión superficial de algunos líquidos 
a la temperatura ambiente. 

Substancia 90-103 N/m Substancia 0:103 N/m 
Agua-benzol 33,6 Mercurio-alcohol 399 
Agua-éter 12,2 Agua 73 
Mercurio- agua 427,0 F Mercurio 490 


$ 99. CONDICIONES DE EQUILIBRIO EN LA SUPERFICIE 
DE SEPARACION DE DOS MEDIOS. ANGULO INTERFACIAL 


Examinemos, más detalladamente, las. condiciones originadas 
en la frontera de contacto de dos líquidos què no se mezclan el uno 
con el otro. 
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Supongamos, ccino se indica en la fig. 113; que la gota de líquido 2 
está colocada en la superficie de otro líquido 1 (por ejemplo, aceite 
sobre agua). El peso de la gota la obliga a hundirse un poco en el 
líquido 7, formando una lenteja). 

Observemos, sin embargo, que la gota de un líquido sobre la 
superficie del otro está lejos de formar siempre una lenteja. Así, 
por ejemplo, la gasolina y el keroseno no forman una lenteja sobre: 


FIG. 113 


la superficie del agua, sino películas delgadas con manchas de los: 
colores del arco iris (las últimas deben su origen al fenómeno de 
interferencia durante la reflexión de la luz solar). 

Examinemos, en qué condiciones se forma la lenteja y en cuáles, 
las películas finas. 

De la fig. 113 se ve que en el caso examinado colindan uno con 
otro los siguientes medios: el líquido 1 colinda con el líquido 2; 
los líquidos 1 y 2 colindan con el medio 3. El medio 3 es la mezcla 
de vapores de los líquidos 1 y 2 con aire, si el experimento se realiza 
en el aire. Entre tanto, como ya indicamos, la presencia del medio 
gaseoso no juega un papel esencial. 

La frontera de contacto de los tres medios es una circunferencia 
que limita a la lenteja. Sobre el elemento de longitud dl de esta 
circunferencia actúan tres fuerzas de tensión superficial: 

Fiz = 0,2 dl, fuerza ea la frontera entre los líquidos Z y 2, 

Fis = O3 dl, fuerza en la frontera «líquido 1 y gas»; 

Foz = Oas dl, fuerza en la frontera díquido 2 y gas». 

Cada una de ellas está‘ dirigida según Ja tangente a la superficie 
de contacto de dos medios correspondientes; 0,2, 013 Y Ogg son los 
coeficientes de tensión superficial correspondientes (se puede con- 
. siderar, prácticamente, que 03 = 01 Y a = 0, ya que el medio 
gaseoso influye, insignificantemente, en la etiergia superficial de los 
líquidos). 

Para que el líquido 2 se encuentre en equilibrio, es necesario 
que la suma de las proyecciones de las tres fuerzas sobre los ejes 
de las coordenadas sea igual a cero, es decir (véase fig. 113) 


F ¡3 = F33 cos 0, + Fig cos 02, O= Foz sen 04 —F ¡2 sen Oa, (99.1) 
o bien, 
O13 = O23 COS O, +- O42 COS O24 O= 073 sen 0,4 — O42 sen0z. (99.1a) 
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Elevando al cuadrado ambas igualdades y sumándolas, obtene- 
mos: 


o2, = 02, + 02, + 2023012 (cos 0, cos 0¿— sen 0, sen 02), 
o bien, 
Oy =073 +07, + 2023012 COS (01 + 02). 
Designando 0, + 0, por 0, obtenemos: 
o2, = 02, + 07, + 2023012 COS O. (99.2) 
Las ecuaciones (99.1) y (99.2) determinan los ángulos 0}, 0% 
y 0 =0, + 0,. Los ángulos 6, y 0,, es decir, los ángulos entre las 


tangentes a la superficie de la gota del líquido 2 y a la superficie 
del líquido 7, con el cual está en contacto, se llaman ángulos inter- 


faciales. 


Los ángulos interfaciales (durante el equilibrio) se determinan 
por la relación de los tres coeficientes 0,2, Oy3 Y O23 en la frontera 
de contacto de los líquidos, es decir, por la relación de las fuerzas 
moleculares de interacción en el interior de cada líquido y entre los 
líquidos. ; 

En particular, la relación entre los coeficientes 0,3, O13 Y Oas 
puede ser tal que cos 9 = 1 y por lo tanto 0 = 0. Entonces, el líqui- 
do 2 se derrama en una capa delgada sobre la superficie del líquido Z 
(como se: comporta la gasolina sobre el agua). En este caso se dice 
que el líquido 1 se moja completamente por el líquido 2 (o al revés). 
Esto significa físicamente que la fuerza F,¿ es mayor en magnitud 
que la resultante de las fuerzas Fia + F3 


Fi > Put Fa (99.3) 


En la fig. 113 se ve que la fuerza resultante en este caso está 
dirigida de modo que estira la gota. Si Fis < Faz + Fio, entonces, 
el líquido se encogerá hasta que F,, no se haga igual a Foz + Fis- 
Esta es la condición para la formación de la lenteja: 


Py =PFa +F (99.4) 


Para todos es conocida la sensación desagradable que origina 
en la boca el aceite de ricino, a pesar de que este aceite no 
tiene gusto y está desprovisto de olor, esto se explica porque para 
él y para la saliva se cumple la condición (99.3). Por eso al ponerse 
el aceite de ricino en contacto con la saliva, se derrama en una capa 
delgada y rellena toda la cavidad bucal, cayendo en la cavidad 
próxima a los oídos, donde corrientemente no penetran substancias 
extrañas. Esto origina la sensación fisiológica desagradable. 

Frontera entre el líquido y el cuerpo sólido. Fenómenos análogos 
tienen lugar al tomar contacto el líquido con el cuerpo sólido. La for- 
ma que toma el líquido en este caso se determina por la relación 
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de las tres fuerzas que actúan sobre el líquido: la fuerza de gravedad,. 
las fuerzas de interacción de las moléculas del líquido y las fuerzas. 
de interacción entre las partículas del líquido y las partículas del: 
cuerpo sólido, en el cual se encuentra en contacto. Como característi-- 
ca de la relación de las dos últimas fuerzas citadas sirve el ángulo- 


interfacial 0, es decir, el ángulo que forma la tangente a la superficie 


del líquido en su frontera con el cuerpo sólido y la superficie del 


cuerpo sólido. 


Supongamos que el líquido 2 (véase la fig. 114) colinda con la: 
superficie plana del cuerpo sólido Z. La magnitud del ángulo inter-- 


Fa 
Fa P 


FIG, 114 


facial, como en el caso examinado anteriormente, se determina por 
la condición de equilibrio (la suma de las proyecciones de las fuerzas, 
aplicadas a cualquier elemento de. longitud de la línea límite de 
“contacto de Jos tres medios 1, 2 y 3 deberá igualarse a cero) 


F13 = Faz cos 0 + Fig, 
de donde 
Fig —F. 13 — 0. 
cos a (99.5) 


O12, O13, Ogg son los coeficientes correspondientes de la tensión 
superficial, que también poseen los cuerpos sólidos. Si 


013 — O12 = O23, €S decir, 0= 0, 


entonces el líquido se derrama en una capa delgada sobre la super- 
ficie del cuerpo sólido. Esto también se observará para 0,3 — 0,2 > 
> 073 El fenómeno de derramamiento completo del líquido se 
llama mojado completo. Es característico, por ejemplo, para el agua 
sobre el vidrio limpio. i 

El caso 0 = n (013 + O3 = 012) corresponde al no mojado 
completo del cuerpo sólido por el líquido. Este se observa, por ejem- 


plo, para el agua y la parafina. 
En la mayoría de los casos se observa el caso intermedio de 


mojado parcial [0 <E , como se muestra en la fig. 115, a, o de no 
P 5 


mojado parcial (0 >), como se muestra en la fig. 115, b. 
2 
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La interacción de las partículas del líquido con las partículas 
del cuerpo sólido influye en la forma de la superficie del líquido 
vertido en la vasija. Si echamos una gran cantidad de líquido en una 
vasija amplia, entonces la forma de su superficie se determina por. 


rama 1 


a) b) 
FIG. 115: 


la fuerza de la gravedad, que asegura, naturalmente, la superficie 
plana horizontal (espejo). SL ; 

Sin embargo, en las mismas paredes de la vasija la superficie 
del líquido a pesar de todo está curvada, de modo que se forma el 
menisco que es cóncavo en los líqui- 
dos que mojan (fig. 116, a) y con- .*: 
vexo en los que no mojan. (fig. 116, ` 
b). La curvatura de la [superficie. 
del líquido ligada al mojado, algu- 
nas veces hace posible la susten- 
tación sobre la superficie del líqui- 
do de cuerpos cuya densidad es 
mayor que la densidad del líquido 
y que por eso, debían hundirse 
en él. Esta «flotación» particular 
se explica fácilmente utilizando la 
fig. 117, a, en la cual están indi- ¡0% FIG. 1416 
cadas las fuerzas que experimenta i 
una barra de sección rectangular sobre la superficie de un líquido 
que no moja al material de la. barra. Si la longitud de la barra en 
dirección perpendicular al plano del dibujo es igual a l, entonces la 


FIG. 117 


fuerza superficial en la sección es igual a 201 y está dirigida hacia 
arriba. Esta fuerza se equilibra por el peso de la barra descontán- 
dole las fuerzas de Arquímedes. Para un peso de la barra suficiente- 
mente pequeño ésta se sostendrá sobre la superficie. Si el material 
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de la barra se moja son el líquido, entonces, como se muestra en la 
fig. 117, b, la fuerza de lá' tensión superficial puede obligar a la 
barra a hundirse en el líquido, incluso si la densidad de la substancia 
de la barra es menor que la densidad del líquido. 


$ 100, FUERZAS ORIGINADAS EN LA SUPERFICIE CURVA 
DEL LIQUIDO 


-_: “Hemos visto que en muchos casos resulta estar curvada la super- 
ficie del líquido. Se puede también decir que para el líquido es pre- 
cisamente normal no ia superficie plana, ya que para que la superficie 
del líquido fuese plana sería necesaria la acción de una fuerza exte- 
rior, de la fuerza de gravedad o de las fuer- 
zas de interacción con las partículas de la 
substancia que colinda con el líquido (de- 
rramamiento del líquido durante el mo- 
jado). 

La curvatura de la superficie del líquido 
conduce a la aparición de fuerzas que actúan 
sobre el líquido por debajo de esta super- 
ficie. No es difícil convencerse de esto a 
partir de los siguientes razonamientos sen- 
cillos.- Imaginémonos una gota esférica de 

FIG. 118 líquido con radio r (fig. 118). Al aumen- 
* tar el radio de la esfera crece el área de 
su superficie, y junto con ella también crece la energía superficial. 
Es claro, que esto se puede conseguir sólo al precio de un gasto 
de trabajo. Por el contrario, al disminuir el radio de la gota dismi- 
nuye la energía superficial. Esto significa que el trabajo se realiza 
por las fuerzas que actúan en la misma gota. De aquí se deduce, 
que el volumen del líquido bajo la superficie esférica siempre está 
algo comprimido, es decir, sufre una presión complementaria diri- 
gida radialmente, es dec:r, perpendicular a la superficie. Estos 
razonamientos permiten calcular también la magnitud de esta pre- 
sión complementaria, ligada a la curvatura de la superficie. 

En efecto, supongamos que bajo la acción de esta presión, la 
esfera líquida disminuye su volumen en dV como se muestra en 
la fig. 118. El trabajo de compresión del líquido está realizado, 
evidentemente, a cuenta de la disminución de la energía superfi- 
cial 3). Este trabajo dA es igual como se sabe a p dV, donde p es la 


1) Durante la compresión también disminuye la energía libre del líquido, 
que depende del volumen y se compensa con el aumento de la energía libre del 
vapor saturado, que se balla sobre el líquido. 


A e e e e 
rez [KA 
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presión, es decir, 


dA = pav. a (100.1) 
La disminución de la energía superficial es 
dF = o dS, (100.2) 


donde dS es la disminución de la superficie de la esfera, correspon- 
diente a la disminución del radio en dr. De las fórmulas conocidas 


para la superficie y el volumen de la esfera S = 4nr? y V = Ín 
obtenemos las expresiones evidentes: 
daS = 8nr dr, dV = 4nr? dr. 


Poniendo estos valores para dS y dV en las ecuaciones (100,1) 
y (100.2) y teniendo en cuenta que |dA |= | dF |, obtenemos; 


pánr? dr = 08nr dr, 


de donde, para la presión realizada sobre el líquido por su super- 
ficie curvada se obtiene la siguiente expresión: 


PE | (100.3) 


Si la superficie del líquido no es esférica, sino cilíndrica, enton- 
ces, la presión complementaria originada. por la curvatura se deter- 
mina por la fórmula 


p=2. (100.4) 


En efecto, para el cilindro de longitud 1 y de radio r V = nr?l, 
$ = 2nrl y, correspondientemente, 


dV = 2xlr dr, dS = 21l dr, 


de donde 
dA = p dV = 2nxplr dr, dF = o dS = 2nol dr. 
De la condición | dA | = | dF | se obtiene directamente la expre- 


sión (100.4). 

En el caso general de una superficie de cualquier forma (ni esfé- 
rica ni cilíndrica), la presión condicionada por la curvatura de la 
superficie se expresa por la ecuación conocida bajo el nombre de 
ecuación de Laplace: 


p=0 (+25), (100.5) 


donde r; y rą son los radios principales de curvatura en el punto dado 
de la superficie, o más exactamente, para el elemento dado de super- 
ficie. 

240825 
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Se ve fácilmente que las fórmulas (100.3) y (100.4) son casos 
particulares de la ecuación (100.5). Para la esfera los dos radios 
principales de curvatura coinciden y son iguales al radio de la esfera, 
es decir, r, = T =r y (100.5) se transforma en (100.3). Para el 
cilindro, uno de sus radios principales de curvatura es igual a oo, 
y el otro coincide con el radio del cilindro; la sustitución en (100.5) 
conduce a (100.4). 

La presión complementaria determinada por la fórmula de La- 
place, evidentemente, está dirigida al centro de curvatura de la 
superficie. Por eso, en el caso de la superficie convexa ella está diri- 
gida al interior del líquido y sé añade a la presión normal del líquido: 
En el caso de la superficie cóncava, el líquido se encontrará bajo 
una presión menor que la que tiene el mismo líquido bajo la super- 
ficie plana. Esto corresponde matemáticamente a que se considera 
negativo el radio de curvatura, para la superficie cóncava, cuando 
el centro de curvatura se encuentra fuera del líquido, y positivo 
para la superficie convexa. l 

Es necesario recordar que la presión complementaria, creada por 
la curvatura de la superficie y determinada por la ecuación (100.5) 
no se puede identificar con las fuerzas superficiales que, como sabe- 
mos, están dirigidas según la tangente a la superficie, mientras que 
la presión complementaria de Laplace está dirigida perpendicular- 
mente a ella. Esta sólo se origina como resultado de la acción de las 
fuerzas de tensión superficial, que encorvan la superficie del líquido. 

Como una determinada analogía a esta presión, puede servir 
la presión en la cámara de goma de un balón hinchado con aire. 

Cuanto mayor sea la presión dirigida, 
' naturalmente, perpendicularmente a la 
superficie de la cámara, tanto más se 
estirará la envoltura de la cámara. Pero 
la presión está dirigida perpendicular- 
mente a la superficie de la cámara, y las 
fuerzas que estiran la envoltura actúan 
_ según la tangente a ella (sólo estas fuer- 
zas pueden estirar el material de la cá- 
mara). y 
El origen de la presión complemen- 
taria se ve especialmente claro en la 
fig. 119 en la que está representada una 
parte de la superficie esférica del líqui- 
FIG. 119 do. A” cualquier elemento de longitud 
; de la circunferencia ABCD le están apli- 
cadas las fuerzas de la tensión super- 
ficial dirigidas por la tangente a la superficie de la esfera. 
De la figura se ve que la resultante de estas fuerzas está dirigida al 
centro de la esfera. Esta fuerza resultante relacionada a la unidad 
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de superficie, es aquella presión complementaria que experimenta 
el líquido bajo la superficie curvada que se expresa por la fórmula 
de Laplace. 

Un experimento sencillo permite observar, fácilmente, a esta 
presión y analizar la relación cualitativa entre la presión y el radio 
de curvatura. 

En una disolución de agua jabonosa se introducen los dos ¿nie 
mos A y B de un tubo en 7 de vidrio (fig. 120). Después de que 
ambos extremos se cubren con una película de jabón, se extrae el 
tubo en T y a través de la ramificación C se'insuflan dos burbujas 
de jabón. Debido a*circunstancias casuales inevitables, estas pompas 
siempre se diferenciarán un poco una de otra en su diámetro. Des- 
pués de cerrar el orificio C las 
pompas no se encuentran en equi- 
librio. La pompa de radio mayor . 
se hinchará todavía más y la' 
pompa de radio menor, corres- 
pondientemente, se reduce. Esto 
muestra directamente que la pre- 
sión originada por la curvatura 
de la superficie aumenta con la 
disminución del radio de cur- 
vatura. 
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Hemos visto que la superficie 
de un líquido vertido en una vasi- 
ja tiene una determinada curvatu- FIG. 120 
ra en las proximidades de la fron- 
tera entre el líquido y la pared sólida de la vasija, es decir, allí donde 
juegan un papel visible las fuerzas de interacción entre las molécu- 
las del líquido y del cuerpo sólido. En su parte restante la superficie 
es plana, de modo que aquí la fuerza de gravedad domina a las 
fuerzas moleculares de interacción. Sin embargo, si no es muy grande 
la magnitud total de la superficie, por ejemplo, en el caso cuando 
el líquido se encuentra en una vasija estrecha, la influencia de las 
paredes se extiende a toda la superficie del líquido y resulta estar 
encorvada en toda su extensión (la vasija se puede considerar estre- 
cha, cuando sus medidas sean comparables ccn el radio de curvatura 
de la superficie del líquido, que tiene contacto con las paredes de 
la vasija). 

Si las medidas de la vasija en la que se encuentra el líquido o, en 
un caso más general, si la distancia entre las superficies que limitan 
al líquido son comparables con el radio de curvatura de la 'superfi- 
cie del líquido, entonces tales vasijas se llaman capilares (pilosas): 


24* ? 
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Los fenómenos que ocurren en tales vasijas se llaman fenómenos 
capilares. 

Examinemos algunos fenómenos, los más característicos, ligados 
a la capilaridad. 

Ya que en los vasos “capilares es característica, ante todo, la 
curvatura de la superficie del líquido en ellos, es naturál, que se 
manifieste más que nada la in- 
fluencia de la presión complemen- 
taria, originada por la curva- 
tura de la superficie (presión de 
Laplace). Una consecuencia di- 
recta de esta presión complemen- 
taria es la llamada elevación ca- 
pilar. 

En la fig. 121 está representa- 
do un tubo introducido en una 
vasija ancha con líquido. Su- 
pongamos que. el líquido moja 
las paredes del tubo. Entonces, 
penetrando el líquido en el tubo, 
forma un menisco cóncavo. Su- 
pongamos que el tubo es tan 
estrecho que su radio r es com- 
parable con el radio rọ del 
menisco. 


FIG. 121 


A causa de la presión originada por la curvatura de la superficie, 


el líquido que rellena el tubo experimenta una presión p, dirigida 
al centro de curvatura del menisco, es decir, hacia arriba y es igual 


20 
a: donde ro es el re dio del menisco y o es el coeficiente de tensión 


superficial del líquido. Bajo la acción de esta presión, el líquido 
se eleva por el tubo hasta el nivel h, para el cual la presión hidrostá- 
tica ogh de la columna de líquido de altura k equilibra a la presión p. 
La condición de equilibrio será, por' consiguiente, la igualdad 


2 
== pgh, e 


donde p es la densidad del líquido y g es la aceleración de la fuerza 
de gravedad. Esta igualdad determina la altura de elevación del 
líquido en el capilar. 

No es difícil establecer la.relación entre la altura k de elevación 
y el radio r del tubo. Para ello dirijámonos a la fig. 122; -en la cual 
está representado el menisco y el capilar en gran escala. El centro 
de la esfera de la cual forma parte el menisco se encuentra en el 
punto O. El ángulo interfacial: del líquido, que está en contacto 
con las paredes del capilar, es igual a 0. De la figura se deduce direc- 


— A a M (A E 
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tamente que ro = +" Por eso, la igualdad x = pgh se escribe 


en la forma een = pgh, de donde 
20 cos 0 o 
= — . (101.1 
== + a (101.1) 


En particular, para el líquido que moja completamente las 
paredes del capilar y para el cual, por consiguiente, 0 = 0 y cos 0 = 
= Í tenemos: : 


20 
h= T (101.2) 

Como era de esperar, la altura de elevación del líquido en el 
capilar (elevación capilar) crece con el aumento del radio del capilar 
y con el aumento del coeficiente superficial del líquido. 

Si el líquido no moja al capilar, el cuadro será contrario, ya que 
el menisco ahora será convexo y el centro de curvatura se encontrará 
no fuera, sino dentro del líquido y la presión de 
Laplace resulta estar dirigida hacia abajo. El 
nivel del líquido en el capilar ahora será más 
bajo que el nivel de la vasija en donde está me- 
tido el capilar (una elevación capilar negativa). 

La diferencia h de niveles en este caso también 
se determina por la ecuación (101.1) o (101.2). 

La elevación capilar se explica por una serie 
de fenómenos ampliamente conocidos: el empa- 
pado del papel de filtrar con el líquido, que 
está preparado de tal modo que haya en él unos 
poros estrechos y sinuosos; el transporte del ke- 
roseno a lo largo de la mecha, cuyo hilado tam- 
bién son capilares delgados, etc. Las fuerzas 
capilares también aseguran la elevación del agua 


del terreno por los troncos de los árboles: el FIG. 122 
tejido de la madera juega el papel de capilares - f 
delgados. 


La elevación capilar puede, naturalmente, observarse no sólo en 
los capilares cilíndricos. El líquido también se eleva entre dos placas 
separadas por una holgura estrecha (fig. 123). Si las placas son para- 
lelas entre sí, entonces el menisco tiene forma cilíndrica. La altura 
de la elevación capilar en este caso se determina por la fórmula 


_ 20c0s0 
> (101.3) 


donde d es la distancia entre las placas. La fórmula (101.3) se obtiene 
exactamente igual que (101.1). Sólo es necesario tener en cuenta que 
el líquido experimenta bajo la superficie cilíndrica del líquido una 
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presión igual a o/R, donde R es el radio del menisco (véase la fig. 123), 
ligado con la distancia d entre las placas, por la relación evidente 


d 


R= 


- La fórmula (101.3) se ilustra con el siguiente experimento sencillo 
demostrativo (fig. 124). Dos placas de vidrio cuidadosamente lava- 
das que están dispuestas con un ángulo entre sí tal, que formen una 


FIG. 123 


cuña, se introducen en el agua. El agua mojando al vidrio limpio, 
se eleva hacia arriba, pero la altura de elevación de acuerdo a la 
fórmula (101.3) disminuirá a medida que aumente la distancia entre 
las placas. Esta distancia crece con el aumento de la distancia x desde 
la arista de la cuña. Si qp es el ángulo entre las placas, entonces la 
distancia entre ellas es d = qx. Por eso, la altura h del nivel del 
líquido cambia con el cambio de z según la fórmula 


ja 20 cos O (101.4) 


Pgz 


e 
A 


20 cos 8 E 
donde c = LL es una constante, característica para el par dado 


«cuerpo sólido — líquido» y el ángulo dado de la cuña. La ecuación 
(101.4) es la ecuación de la hipérbola. Como sabemos, precisamente 
tal forma tiene la línea de intersección de la superficie del líquido 
con las placas. 

La circunstancia de que en la misma base de la cuña el nivel 
del líquido no sube muy alto, se explica con que es imposible unir 
las placas justamente. Entre ellas siempre queda una pequeña hol- 
gura Cuya anchura determina la altura del nivel en la base de la 
cuña donde z = 0. 

Fuerzas de cohesión entre las placas que se mojan. Si colocamos 
juntas dos placas mojadas con líquido, de modo que el espacio entre 
ellas esté relleno de líquido, entonces, las placas resultan estar apre- 
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tadas una a la otra (fig. 125). No es difícil calcular la fuerza de 
atracción entre tales placas. Cualquier elemento de.la superficie 
libre del líquido, debido al mojado, representa en sí un cilindro 
cóncavo. La presión originada por la curvatura.de la superficie 
será negativa en el caso dado. Es decir, la: presión en el líquido 
f A 


DELALLSAADATADAAAAD ALA AA AAAA AA RCLELAAL AS. 


DITA TTE LARA LARA LAND ÉS IRA A AAA AA TIATLA AAN, 


Do FIG. 125 


será en una magnitud g/r menor que la normal [véase (100.4)]. Por 
eso, las placas sufrirán un exceso 'de presión exterior igual a o/r, 
Este exceso -de presión apretará a las «placas. Por consiguiente, la 
presión sufrida por las placas és igual a o/r. 

La representación sobre la magnitud de las fuerzas originadas con 
ello se puede obtener del siguiente ejemplo numérico. Supongamos 
que el espesor de la capa de agua entre las placas de vidrio de 10 cm? 
de superficie es igual a 1074 cm (1. o: La presión que aprieta 
las placas es 


p==- %-=1,4.108 a 54,4 atm 
r 1 . 10-4 


{para el mojado completo, el radio del menisco r = $, donde d es 


el espesor de la capa de líquido). Para la superficie de las praças 
S = 10 cm? la fuerza de atracción entre ellas . 


f= pS 7% 137N. 


Precisamente tal fuerza es necesario aplicar en dirección perpen- 
dicular al plano de las placas, con objeto de arrancar una de la otra. 

Pero bajo la acción de una fuerza, incluso pequeña, aplicada 
paralelamente a las placas, estas resbalan fácilmente. 


$ 102, ALGUNOS METODOS DE MEDICION DEL COEFICIENTE 
DE TENSION SUPERFICIAL 


Además de los métodos elementales. para determinar el coeficiente 
de tensión superficial que fueron expuestos anteriormente (medición 
de la fuerza que sujeta a una película delgada de líquido; método 
del desprendimiento de las gotas), existen muchos otros métodos 
más exactos. Algunos de ellos se describen''a continuación. 

Método de las ondas capilares. Las ondas capilares es otra designa- 
ción del conocido fenómeno del «rizado» sobre la superficie del líqui- 
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Y su origen está ligado cor las fuerzas de la tensión superficial. 
-El mecanismo de formación de las ondas capilares en líneas genera- 
les es el siguiente. Bajo la acción de unas u otras acciones exteriores, 
la superficie del líquido en el punto dado se hunde, haciéndose 
cóncava (fig. 126, a). La presión en la capa de líquido bajo esta 


a) b) 
FIG. 126 


superficie cóncava se hace menor (en la magnitud o/r), que la pre- 
sión en las capas vecinas, donde la superficie quedó plana. La dife- 
rencia de presión que se origina de tal modo obliga al líquido de 
las capas vecinas a fluir por debajo de la superficie cóncava y el 
líquido de nuevo sə eleva a su nivel inicial, pero lo sobrepasa por 
inercia a cuenta de la energía cinética acumulada. Por eso la super- 
ficie se hace convexa y la presión, condicionada por la curvatura 
de la superficie, ahora estará dirigida hacia abajo (fig. 126, b). 

Es claro, que tal género de oscilaciones del líquido en un lugar 
obliga también a los puntos vecinos a realizar estas mismas oscila- 
- ciones. Esto significa que el fenómeno tiene carácter ondulatorio. 
Las ondas capilares sé caracterizan por su pequeña amplitud y por la 
longitud de onda pequeña. Debido a la pequeñez de la amplitud 
se Puede despreciar la influencia de la fuerza de gravedad que puede 
originar la misma acción (las grandes olas marinas deben su origen 
a la fuerza de gravedad). 

Las ondas se llaman capilares sólo en sellos casos, Cuando 
en su formación solamente toman parte las fuerzas de tensión super- 
ficial y ellas se ïorman a cuenta de Ja gran curvatura en la cresta 
y en el hoyo de la: onda. 

El cálculo muestra, que los parámetros de las ondas capilares 
están ligados con el coeficiente de tensión superficial por la siguiente 
ecuación: 


np = 216, ; (102.1) 


donde n es la frecuencia de la onda, À es la longitud de onda y p es 
la densidad del líquido. La fórmula (102.1) también puede ser utili- 
zada para determinar el coeficiente de tensión superficial del líquido, 
cuya densidad es conocida.' Para esto es necesario medir la frecuen- 
cia de las oscilaciones y la: longitud de onda. Corrientemente, se 
mide la velocidad de propagación de las ondas con la cual está ligada 
la frecuencia de las oscilaciones por medio de una relación sencilla. 


do. Estas ondas se forman' bajo la acción de- pequeñas excitaciones - > 


$ 102. Medición del coeficiente de tensión superficial 377 


Método de la gota y de la burbuja. Este método está basado en 
la observación de una gota grande de líquido sobre una superficie 
pa y de la burbuja de aire (también de gran medida), en'el; mismo 

quido. 

Supongamos que se ha formado una gota grande en la superficie 
horizontal (fig. 127, a) del líquido a investigar, y es tan grande, que 


FIG. 127 


a excepción de sus límites, su superficie por todas partes es plana, 
y sea 0 el ángulo interfacial en las fronteras de la gota. 

La condición de equilibrio de la gota es la igualdad de los valores 
absolutos de las fuerzas que intentan transformarla en una película. 
delgada y las fuerzas que intentan darle una forma esférica. AF 
estiramiento de la gota en una capa delgada tiende, primero, la 
fuerza de gravedad, segundo, la fuerza de tensión superficial en el 
límite entre el líquido y el sólido. La fuerza de tensión superficial 
de la superficie del líquido intenta dar a la gota una forma esférica.. 

Examinemos la sección vertical de una gota, perpendicular al 
plano de la figura y separemos de esta sección una superficie de 
altura h (altura de la gota) y longitud de 4 cm. Gracias a la fuerza 
de gravedad sobre esta sección actúa la presión hidrostática. Su 


valor medio es igual a Ez» donde p es la densidad del líquido, 


y g es la aceleración de la caída libre. La fuerza f, originada por 
ella es igual a pg +h = pert (¡ el área de la superficie separada es 
igual a A!). La dirección de esta fuerza está indicada en la fig. 127, a. 

La componente horizontal f’ de la tensión superficial en el límite 
del líquido y el asiento, referida a la unidad de longitud, es igual 
a o cos 6. Está dirigida igualmente que la fuerza f, y junto con ella 
intenta transformar la gota en una película. Contra estas dos fuerzas 
actúa la fuerza de tensión superficial f” sobre la superficie del líqui- 
do, dirigida contra ella e igual a o (sobre la unidad de longitud). 

De tal modo la condición de equilibrio de la gota se puede escri- 
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bir en la forma 


2 
o =0 cos 0 4 2% eeh 


o (1— cos 8) = pg ÉL, (102.2) 


Examinemos ahora la burbuja de aire en el mismo líquido 
(fig. 127, b). Si la burbuja es lo suficientemente grande, para que 
su fondo sea plano, entonces, ra- 
zonamientos semejantes a los que 
acabamos de exponer muestran que 
la condición de equilibrio para la 
RENO burbuja será la igualdad 


Vidrio 


o (1+cos 0) = pg E , (102.3) 


donde d es la altura de la burbuja. 
Sumando (102.2) y (102.3), obte- 
2e nemos 


FIG. 128 2o= ŻE pg, (102.4) 


Por consiguiente, para determinar el coeficiente de tensión 
superficial o es suficiente medir la altura de la gota y de la burbuja. 
: Es interesante que este experimento también se puede utilizar 
para determinar el ángulo interfacial 0. En efecto, si restamos (102.2) 
de (102,3) entonces, obtenemos 


` 2 h2 
29 cos 0 =? 7 2 


pE.. 


Pero según la ecuación (102.4) 20 = Pg, por consiguiente, 


para 8 se obtiene la igualdad 
d? —h? 
PF 

Es decir, para determinar O también es necesario medir solamente 
d yh. 
Con ayuda de un manómetro de forma especial, mostrado en la 
fig. 128, se determina experimentalmente d y h. Después de una 
limpieza minuciosa, el manómetro se rellena con el líquido a investi- 
gar, después de lo cual se extrae una parte de él, de modo que se 
forme una burbuja de medidas suficientes. Luego se hace una lectura 
en el manómetro y con ello se determina la posición del «fondo» 
de la burbuja. Después de esto se añade líquido al aparato, para 
que en la superficie del vidrio que cubre el codo ancho del manó- 
metro se forme una gota grande de líquido (en la fig. 128 está 


h? 4 d2 
2 


cos 0 = 


1 
| 
| 
! 
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indicada con punteado). La nueva lectura en el manómetro nos da 
la posición de la base de la gota. Por último, con ayuda de un 
aparato especial (esferómetro) se determina la altura h de la gota. 
Conociendo el espesor del vidrio, ahora se puede determinar d de: 
las dos lecturas en el manómetro y calcular tanto el coeficiente 
de tensión superficial, como el ángulo interfacial. 


$ 103.. DEPENDENCIA ENTRE EL COEFICIENTE DE TENSION | 
SUPERFICIAL Y LA TEMPERATURA 


e e 
- Nos podemos cerciorar fácilmente, por consideraciones generales, 
que con el aumento de la temperatura debe disminuir el coeficiente 
de tensión superficial. Esto se deduce de que a la temperatura crítica 
él debe ser igual a cero, ya que a esta temperatura desaparece la 
diferencia entre el líquido y su vapor y por lo tanto: desaparece la 
superficie que divide ambas fases. Sin embargo, no se puede estable- 
cer teóricamente una dependencia en forma exacta entre el coefi- 
ciente de tensión superficial y la temperatura. La dependencia 
aproximada entre el coeficiente de tensión superficial y la tempera- 
tura se expresa por la siguiente igualdad: l 


o=B (Toe —T— 1) (2y i (103.1) 


donde B es un coeficiente constante, Ter es la temperatura crítica, 
p es la densidad del líquido, u es su peso molecular y T es una magni- 
tud pequeña que tiene, naturalmente, las dimensiones de tempera- 
tura. —- 
La fórmula (103.1), por supuesto, no es aplicable en las proximi- 
dades del punto crítico, ya que para T = Ter debe ser o =0, lo 
que contradice a (103.1). 

De (103.1) se deduce que la dependencia “entre la temperatura 
y la tensión superficial, es decir, su cambio durante la variación 
de la temperatura en un grado, se expresa por la igualdad: 


do _ B p 5 y , 
2 =-8(2) . (403.2) 


De esta fórmula se ve que la dependencia entre el coeficiente de 

tensión superficial y la temperatura es tanto más fuerte, cuanto 
O sea la densidad del líquido y cuanto menor sea su peso mole- 
cular: : 
A pesar del carácter aproximado de las ecuaciones (103.1) y (103.2), 
en el experimento ellas se justifican tan bien, que se utilizan para 
determinar el peso molecular de los'líquidos. El coeficiente B es, 
prácticamente, el mismo para todos los líquidos y es igual a 2,1 (en 
el sistema CGS). se i ' . 
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'Al examinar la ecuación de Van der Waals, vimos que el líquido 
puede hallarse en equilibrio con su vapor. Este equilibrio con el 
vapor, que en tal caso se llama vapor saturado, se establece por sí 
mismo, si el líquido se encuentra en una vasija cerrada. 

El proceso de establecimiento de tal equilibrio se reduce a lo 
siguiente. 

De la superficie del líquido se desprende una parte de moléculas, 
formando sobre el líquido vapor. Para salir del líquido, las molé- 
culas que se evaporan deben vencer la fuerza de atracción por parte 
de las restantes moléculas, es decir, realizar un trabajo contra estas 
fuerzas. Además deberá ser realizado un trabajo contra la presión 
exterior p del vapor formado, igual a p AV, donde AV es el cambio 
de volumen ocupado por la cantidad dada de moléculas durante el 
paso del líquido a vapor (es claro, que durante el paso al estado gaseo- 
so, las moléculas ocupan un volumen;mayor). Es evidente, que todo 
el trabajo puede ser realizado sólo a cuenta de la energía cinética 
del movimiento térmico de las moléculas. 

También es evidente, que no todas las moléculas son capaces 
de realizar este trabajo, sino solamente aquellas que poseen la energía 
cinética suficiente para esto. Por eso, el paso a vapor de parte de 
las moléculas conduce al empobrecimiento del líquido en molé- 
culas rápidas, es decir, a su enfriamiento. 

Sin embargo, si mantenemos constante la temperatura del líquido 
con una fuente exterior de calor, entonces, el número de. moléculas 
que abandonan el líquido crecerá continuamente con el tiempo. 
Pero junto al paso de las moléculas desde el volumen del líquido 
a la fase gaseosa también se realiza el proceso inverso: debido al 
movimiento caótico de las moléculas de vapor, parte de las moléculas 
que abandonaron el líquido regresan de nuevo a él. El paso de las 
moléculas desde el líquido al vapor se llama evaporación. El paso 
inverso de las moléculas desde el vapor al líquido se llama condensa- 
ción. Está claro, que el número de moléculas que se condensan es 
proporcional a la densidad de moléculas en el vapor. Por eso, si la 
vasija está cerrada, entonces, indispensablemente, llegará el momen- 
to cuando el número de partículas que abandonan el líquido en la 
unidad de tiempo se hará igual al número de partículas que regresan 
al líquido. en este tiempo. Con ello se alcanza el equilibrio, es decir, 
se hacen constantes las cantidades de líquido y de vapor. De tal 
modo, la densidad constante de vapor establecida completamente 
responde a una presión determinada. Como ya sabemos, esta presión 
se llama tensión del vapor saturado. 

No es difícil ver que la tensión del vapor saturado crece con la 
elevación de la temperatura. Mientras más elevada sea la temperatu- 
ra, tanto mayor número de moléculas del líquido poseerán la energía 
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suficiente para: la evaporación, y tanto mayor, por consiguiente, 
deberá ser la densidad del vapor, para que se pueda igualar la con- 
densación con la evaporación, es decir, para que se establezca el 
equilibrio. 

El análisis de la ecuación de Van der Waals nos conduce a la 
conclusión sobre el crecimiento de la tensión del vapor saturado 
con el aumento de la temperatura. 


Calor latente de evaporación. El proceso de evaporación - del 
líquido, como ya se indicó, debe ir acompañado de su enfriamiento. 
Da sensación de un fuerte enfriamiento de la piel mojada con líquido 
volátil, es decir, que se evapora rápidamente (por ejemplo, el éter), 
es una consecuencia de este efecto. Por otra parte, durante la evapo- 
ración, por ejemplo, del agua vertida en un vaso no observamos la 
disminución de su temperatura. En tales casos la temperatura del 
líquido se mantiene constante a cuenta del calor tomado del aire 
que nos rodea. Es decir, para que sea posible la evaporación de un 
líquido sin cambio de su temperatura hay que comunicarle calor. 
La cantidad de calor que es necesario comunicar para evaporar una 
determinada cantidad de líquido, sin cambio de su temperatura 
(isotérmicamente), a una presión exterior igual a la tensión de sus 
vapores saturados, es una característica del líquido y se llama calor 
latente de evaporación. Esta magnitud corrientemente se refiere bien 
a un gramo, o bien a un mol del líquido. Se llama «latente», porque 
la comunicación de este calor no va acompañada de ningún efecto 
«evidente» como la elevación de la temperatura. La cantidad de calor 
necesario para la evaporación isotérmica de un mol de líquido se 
llama calor molar latente de evaporación. 

Correspondientemente, el calor específico latente de evaporación 
se Obtiene con la división del calor molar latente de evaporación 
por el peso molecular. 

El proceso de condensación, inverso al de evaporación, va acom- 
pañado de segregación de calor. El calor latente de condensación 
es igual, por supuesto, al calor latente de evaporación. 

La evaporación de un líquido es una de las formas de pasos físicos. 
Por eso el calor latente de evaporación frecuentemente se llama calor 
de transformación. El calor latente de evaporación es, naturalmente, 
una Característica cualitativa de las fuerzas de enlace entre las 
moléculas del líquido. Cuanto mayores sean estas fuerzas, tanto 
mayor será el calor latente de evaporación. 


'Medición del calor latente de evaporación. Existe una serie de 
métodos para medir el calor latente de evaporación (o condensación) 
de un líquido. Estos métodos, en su mayoría, están basados en la 
utilización de calorímetros, con ayuda de los cuales se mide la can- 
tidad de calor segregado durante la condensación o absorbido durante 
la evaporación. Más adelante será descrito el método de cálculo del 
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calor latente de evaporación según la dependencia entre la tempera- 
tura y la tensión del vapor saturado del líquido. 

En la fig. 129 se muestra una de las instalaciones con ayuda de 
las cuales se puede medir directamente el calor latente de evapora- 


ción de un líquido. El líquido a investigar se vierte en la vasija 
A, se calienta con ayuda de un horno 
eléctrico, cuya espiral O está colocada 
dentro de la vasija. 

Gracias al calentamiento, el líqui- 
do hierve y sus vapores entran en el 
tubo vertical T, rodeado por una ca- 
misa de refrigeración C, a través de 
la cual fluye agua con velocidad cons- 
tante. La dirección de la corriente de 
agua está indicada con flechas en la 
figura. El vapor se condensa en las 
paredes del tubo T refrigeradas con 
agua y escurre hacia abajo a través del 
orificio B de salida. A cuenta del calor 
latente, segregado durante la conden- 
sación, se calienta el agua corriente. 
Por eso, la temperatura t, del agua 
que sale de la camisa es mayor que 
la temperatura t, del agua a su entra- 
da en ella. Además de esto, el calen- 
tamiento del agua también se realiza a 
cuenta del enfriamiento del líquido 
ya condensado. Para componer el ba- 
lance térmico de todo el proceso, es 
necesario, evidentemente, medir las 
siguientes magnitudes: la temperatura 
tọ del agua que entra en el tubo 7, 
la temperatura t, del agua saliente 
FIG. 129 (también se puede medir directamente 

? la diferencia de estas temperaturas 

P 
con ayuda de dos termopares (th), 


unidos diferencialmente), la temperatura de ebullición £, del lí- 
quido y la temperatura t, del líquido que sale a través del 
orificio B. Además de esto, es necesario medir la masa m de líquido 
que se evapora en la unidad de tiempo, pesando el líquido que sale 
de B en un determinado tiempo y la masa M del agua de enfriamiento 
que fluye en la unidad de tiempo (pesándola también). 

La ecuación del balance térmico tiene, evidentemente, la forma 


siguiente: 


M (t — t) = mL + me (t — ta), (104.4) 
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donde L es el calor específico latente de evaporación del líquido 
investigado, y c es su capacidad calorífica específica. La parte izquier- 
da de la ecuación (104.1) representa en. sí la cantidad de calor absor- 
bido por el líquido refrigerante:en la unidad de tiempo. El primer 
miembro de la parte derecha representa en sí la cantidad de calor 
latente que se segrega en la unidad de tiempo durante la condensación 
del líquido. El segundo miembro de la parte derecha determina la 
cantidad de calor segregado durante la refrigeración del líquido que 
se condensa, desde la temperatura t, de ebullición hasta la tempera- 
tura t, que tiene el líquido a la salida del tubo 7. 

De la ecuaciórf (104. 1) se puede calcular fácilmente el calor 
latente L de evaporación. 

El aparato representado en la fig. 129 permite determinar L 
de un modo un poco diferente. Gracias al aislante térmico de la 
vasija, se puede considerar que todo el calar Q, segregado por el 
calentador O, ha sido gastado sólo enla evaporación del líquido. 
Y ya que todo el líquido evaporado se condensa en el tubo T y sale 
a aos orificio B, entonces se puede escribir: 

= mL, 

donde m es la masa del líquido que sale a través de B. Esto significa, 
que para determinar L es necesario medir Q y m. La cantidad de 
.Calor se puede Calcular si me- 
dimos la fuerza de la corrien- 
te a través del calentador O 
y la diferencia de potencia- 
les en sus extremos. 

El calor latente de evapo- 
ración en la mayoría de los 
líquidos es bastante grande y 
por eso se mide relativamen- 
te fácil. 

Dependencia entre la tem- 
peratura y el calor latente de 
evaporación. Para la tempera- 
tura crítica Ter, cuando desa- 
parece la diferencia entre el 
vapor y el líquido, el calor 7 214 40 
latente de evaporación es, evi- : 
dentemente, igual a cero. De 
aquí se deduce que con el 
aumento de temperatura de- i 
berá disminuir el calor latente de evaporación. En la fig. 130; 
.está representada la curva experimental de dependencia entre el 
calor latente de evaporación del anhídrido carbónico y la tempera- 
tura. De la curva se ve qua el calor latente, se hace igual a Cero para 
la temperatura crítica (31,4%). E 


FIG. 130 
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$ 105. DEPENDENCIA ENTRE LA TENSION 
DE LOS VAPORES SATURADOS Y LA TEMPERATURA 


Ya sabemos que (por ejemplo, del análisis de la ecuación de Van der 
Waals) la tensión de los vapores saturados crece muy rápidamente 
con la elevación de la temperatura. Hallemos ahora la forma de esta 
dependencia de la temperatura. Esto se'puede hacer aproximadamen- 
te utilizando la ley de Boltzmann, (véase el $ 9), según la cual el 
número n de "moléculas (en la unidad de volumen) que posee unà 
energía potencial U, durante el equilibrio se determina por la igual- 
dad E 
n=nye *, (105,1) 
donde ny es la densidad de moléculas (número de ellas en la unidad 
de volumen) que poseen la energía cero (en relación a la energía U), 
T es la temperatura absoluta, k es la constante de Boltzmann. La 
ecuación 105.1) se puede aplicar al caso que nos interesa del equili- 
brio del líquido en contacto con su vapor saturado. Las moléculas 
que abandonan el líquido durante la evaporación realizan un trabajo 
contra las fuerzas de atracción por parte de otras moléculas y su 
energía cambia, en relación a la inicial, en una magnitud igual al 
trabajo realizado. La energía media de las moléculas, que se despren- 
dieron del líquido, se diferencia de la energía de las moléculas del 
interior del líquido en la magnitud L/N,, donde Lo es el calor latente 
molar de evaporación y N, es el;número de Avogadro. La magnitud 
LIN, (descontándole el trabajo contra la presión exterior) es la 
energía U que figura en la fórmula (105.1). Por eso, la densidad de 
moléculas n, de vapor se determina por la igualdad 
EE ; ; 
n= ne NeT, i (105.2) 


donde n, es la densidad de moléculas del líquido, cuya energía poten- 
cial tomamos igual a cero. De acuerdo a la fórmula conocida de la 
teoría cinética de los gases (véase la pág. 39), la densidad de molé- 
culas de vapor está ligada a su presión por la igualdad 


E -A . 
Mo = FT + 


Poniendo esta expresión de n, en (105.2), obtenemos: 


o 
p=n,kT =nkTe"N%, (105.3) 


Esta ecuación determina la dependencia entre la temperatura 
y la tensión del vapor saturado. Es decir, la tensión del vapor crece 
exponencialmente con la temperatura. Para el examen riguroso 
de la ecuación (105.3) es necesario tener en cuenta, que las magnitu- 
des L y nı que figuran en ella dependen de la temperatura. a 
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Para la utilización práctica de la ecuación (105.3) es más cómodo 
volverla a escribir en la lorma siguiente (teniendo en cuenta que 


Nak = R): 


In p= — -Fr + In Z- 1n (km) 


o bien, 
A - (105.4) 


donde C = ln (kn,) es la constante característica para el líquido 
dado. Ya que el segundo miembro de la parte derecha de (105.4) es 
una función que cambia lentamente con la temperatura, en primera 
aproximación se la puede considerar como una magnitud constante 
e incluirla en la constante C. Entonces, la ecuación (105.4) toma la 
forma: . 


n p= ~F +C. (105.5) 


Para la representación gráfica de esta función, es más cómodo 
colocar sobre las abscisas no los valores de T, sino 1/7. Entonces, 
la función (105.5) se repre- 
senta por una recta(fig.131). MP 
La dependencia entre la 
tensión del vapor saturado 
y la temperatura ha sido 
investigada pará muchas 
substancias y. los resulta- 
dos de estas experiencias 
confirman la justeza de la 
ecuación (105.5) y también, 
correspondientemente, la 
del gráfico de la fig. 131. 

La tangente del ángu- 
lo f de inclinación de la l 
recta (fig. 131) es igual, 
ao a LIR. Es FIGA 
decir, de las medidas de la 
dependencia entre la tensión del vapor saturado de la substancia dada 
y la temperatura, utilizando el gráfico de la fig. 131, se puede deter- 
minar el valor del calor latente de evaporación (molar) de esta subs- 
tancia. Este es uno de los métodos que más se utiliza para deter- 
minar el calor latente de 'evaporación. 

Deducción termodinámica de la dependencia entre la temperatura 
y la tensión de los vapores saturados. La ecuación (105.5) tiene, como 


Ma 


hemos visto, un carácter aproximado. Una expresión análoga a la 
(105.4) se puede obtener por otro camino. Realicemos mentalménte'' 


250825 
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el siguiente proceso circular de Carnot, en el cual hace de cuerpo de 
trabajo el líquido que nos interesa. 

Supongamos que el estado inicial se caracteriza por la tempera= - 
tura 7 y la presión p, y supongamos que para esto el líquido rellena 


FIG, 132 


todo el volumen de la vasija (no existe fase de vapor). El volumen 
molar es igual a V,. Este estado se representa gráficamente por el 
punto A en el tramo horizontal de la isoterma del gas real (fig. 132) 
que corresponde a la temperatura 7 (en la fig. 132 se ha colocado 
el volumen molar sobre el eje de las abscisas). Desde el punto de 
vista experimental, esto significa que nuestro líquido, colocado 


; si Í LT 
risa al } OTC 
7-dT 


p,T 


FIG. 133 


en una vasija abastecida de un émbolo (fig. 133), se encuentra en 
contacto con el calentador, cuya temperatura es igual a 7. A cuenta 
del calor del calentador empieza a evaporarse el líquido, como resul- 
tado de lo cual se eleva el émbolo, ocurre una dilatación isotérmica 
del vapor (véase la fig. 133, a). Con -ello la presión es como antes 
igual a p (ya que el vapor está saturado). 
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Continuaremos el proceso hasta que se evapore un mol del líquido. 
Para esto hay que tomar del calentador una cantidad Q, de calor, 
igual al calor latente molar L de evaporación, Como resultado, aumen- 
ta el volumen del vapor que ocupa un mol hasta el valor V, para la 
presión p y la temperatura 7. Gráficamente, esto corresponde a una 
dilatación hasta el punto B en la fig. 132. Después de esto separemos 
el sistema del calentador (fig. 133, b) y, complementariamente, 
dilatemos.el vapor abiabáticamente de modo que descienda su tem- 
peratura en dT y su presión en dp. Esta parte del ciclo se representa 
en la fig. 132 por el tramo BC. El punto C representa el estado del 
vapor para la presión p — dp y la temperatura T — dT. 

En este estado, ponemos en contacto nuestro sistema con el 
refrigerador (fig. 133, c) que posee la temperatura T — dT y realiza- 
mos una compresión isotérmica del vapor para la presión constante 
p — dp hasta su completa condensación, es decir, transportamos el 
vapor al estado correspondiente al punto D a lo largo de la recta CD 
de la nueva isoterma (véase la fig.,132) entregándole con ello parte 
de su calor Q, al refrigerador. Por último, con. una compresión com- 
plementaria adiabática (fig. 133, d) elevamos la presión y la tempe- 
ratura hasta los valores iniciales p y T, realizando de tal forma el 
ciclo de Carnot. El trabajo dA realizado en un ciclo es igual, como 
se sabe, al área ABCD, que puede considerarse aproximadamente 
igual al área del paralelogramo (véase la fig, 132) 


dA = (Va — V,) dp. 


La cantidad Q, de calor recibido del calentador es igual como 

- fue mostrado a L. Por eso, el rendimiento del ciclo realizado, deter- 

minado por la relación entre el trabajo realizado y la cantidad de 

calor gastado (es decir, y la cantidad de calor recibido del calentador) 
es igual a 


V2 V 
n= 1 dp. 


Por otra parte, el rendimiento del ciclo de Carnot en todos los 
casos se determina por la igualdad. : 


_Tj—T, ar 
n=-7 TT 
Igualando ambas expresiones de n. obtenemos: 
Vo Vr } _ dT moon 
=r esT 
o bien, : 
¡EA e F (105.6) 
aT TUV)’ E E 
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La ecuación (105.6) que determina la forma de dependencia 
entre la temperatura y la tensión del vapor saturado, se llama ecua- 
ción de Clapeyron—Clausius. Ella es justa no sólo para el paso: del 
líquido a vapor, sino también para:todos los demás pasos fásicos, 
expresando el cambio de la presión, durante el cual las fases se 
encuentran en equilibrio, con el cambio de la temperatura. 

“La ecuación (105.9) se puede poner en correspondencia con la 
ecuación obtenida anteriormente (105.5). En efecto, en la ecua- 
ción (105.6) V, y V, representan en sí los volúmenes molares del 
vapor y el líquido. Se sabe que si una substancia se encuentra en 
estado alejado del crítico; envouces, el volumen molar del líquido 
es muchísimo menor que el volumen molar del vapor (véase la 
pág. 237). Por eso, la magnitud V, en la ecuación (105.6) se puede 
despreciar en comparación con V,. Si además de esto tenemos en 
“Cúenta que para presiones del vapor saturado, relativamente peque- 
ñas (lejos del estado crítico), V; puede ser expresado a través de la 
presión según la ecuación de Clapeyron: 


RT 
Va > R 
entonces, la ecuación (105.6) se puede volver a escribir en la forma 
do L a dp_L aT 
a O 
P 


Integrando la última ecuación con la suposición de que L no 
depende de la temperatura, obtenemos: 


lu p= -r tC, 


que coincide con (105.5). 


$ 106. TENSION DEL VAPOR SATURADO SOBRE LA SUPERFICIE 
CURVA DEL LIQUIDO f 


La evaporación del líquido se verifica en su superficie. Por eso, 
el cambio de las propiedades de la capa superficial deberá cambiar 
las condiciones de equilibrio entre el líquido y el vapor sobre ella. 
En particular, la curvatura de la superficie del líquido se deberá . 
manifestar en las condiciones de equilibrio y también, por lo tanto, 
en la tensión del vapor saturado. Esto significa, que la tensión del 
vapor saturado sobre la superficie curvilínea del líquido deberá 
diferenciarse de su tensión sobre la superficie plana. Sobre esto 
no es difícil convencerse a partir de las consideraciones más generales. 
En efecto, durante la evaporación del líquido de la superficie 
plana no varía su energía superficial, ya que el área de su superficie 
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queda invariable. Pero imaginémonos una gota esférica de líquido . 


que se evapora. A medida que se evapora disminuye el radio de la 
gota y junto con él también el área de su superficie. Por consiguiente, 
también disminuye la energía superficial del líquido en la gota. 

Se sabe que cada sistema tiende a pasar al estado de equilibrio, 
para el cual su energía se hace mínima (después de realizar el trabajo 
correspondiente). Por eso, si en una vasija cerrada se encuentra un 
líquido con superficie plana y una gota esférica del mismo líquido, 
entonces, el equilibrio se establecerá después. que se haya.evaporado 


por completo la gota y se haya condensado sobre-la:superficie plana. 


Esto significa, que la tensión de los va- 
pores saturados sobre la gota esférica es 
mayor que sobre la superficie plana del 
- líquido restante. 

Esto, por supuesto, se relaciona no 
sólo a la gota esférica, sino también en 
general a toda superficie de un líquido 
con superficie convexa. Por el contra- 
rio, sobre la superficie cóncava, la ten- 
sión de los vapores saturados siempre 
será menor que sobre la superficie plana. 

No es difícil calcular en cuánto se di- 
ferencia la tensión del vapor saturado 
sobre la superficie curvilínea y sobre la 
plana. FIG. 134 

Imaginémonos una vasija cerrada 
(fig. 134 .) con un líquido, en la cual está parcialmente sumer- 
gido el tubo capilar K, que se moja completamente por el líqui- 
do. Bajo la acción de las fuerzas capilares se elevará el líquido en 
el tubo hasta la altura k, determinada por la fórmula (101.2): 


donde o y p son el coeficiente de tensión superficial y la densidad del 
líquido, y r es el radio de curvatura del menisco cóncavo en el capi- 
lar. 

Ya que la vasija es abierta, entonces después de establecerse el 
equilibrio sobre la superficie cóncava del líquido en el capilar 
y sobre la superficie plana en la vasija se halla el vapor saturado. 
Pero la presión del vapor saturado sobre la superficie cóncava 
del líquido en el capilar deberá ser menor que sobre la superficie 
plana. En efecto, a la altura A (en el punto B) la presión p del vapor 
saturado, según la fórmula barométrica es igual a 


_Hgh 
p=ppe *, 


(106.1) 
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donde py es la presión sobre la superficie del líquido en la vasija 
(en el punto A). 

Si la presión del vapor saturado sobre la superficie cóncava en 
el capilar fuese la misma que sobre la plana, entonces sería mayor 
que la presión del vapor en el espacio que nos rodea, y se originaría 
un flujo continuo de vapor del capilar, lo que es imposible durante 
el equilibrio, y que haría de nuestro dispositivo el perpetuum mobi- 
le. De aquí se deduce que la presión del a saturado sobre el 


menisco en el capilar debe ser igual a p y no a p 
Poniendo en (106.1) el valor de » de (101. d “obtenemos: 


-B20 
P= pe PPT r 
o 
20 
n= — 4 2 (106.2) 


La relación entre P Y Po, es decir, entre los valores de la presión 
sobre las superficies cóncava y plana del líquido (se sobreentiende 
para una misma temperatura) se puede representar de una forma 
más cómoda, a pesar de que sea una fórmula aproximada, sólo justa 


para pequeños valores de p — Po, y precisamente, para | p — po | < 
<. Po. La diferencia de presiones del vapor en los puntos A y B se 
puede considerar igual a la presión de la columna de vapor saturado 


con altura h: 
Pa — Ps = Po — P = po 8h, 


donde po es la densidad del vapor saturado. Pero k = 2 o/p gr, 
de modo que 
20 
p=p— it. (106.3) 


De tal modo, vemos que la presión del vapor saturado sobre la 
superficie cóncava es menor que sobre la plana en la magnitud 


29. Po 

r p 
Es evidente, que colocando del mismo modo un capilar en un 
líquido que no moja, se puede demostrar que la presión de su vapor 
saturado sobre la superficie convexa del líquido es mayor que sobre 


. 


la plana en la misma magnitud Ze. 

La diferencia en los valores de la presión del vapor saturado 
sobre las superficies plana y curva está, exclusivamente, ligado 
con la curvatura de la superficie. Aquí no juegan ningún papel ni 
la fuerza de gravedad, ni la diferencia de alturas. Esto ya se ve en 
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las fórmulas (106.2) y (106.3) donde no figuran ni la magnitud g, 
ni la altura k, pero sí entra el radio de curvatura r de la superficie. 
Por eso, estas fórmulas no sólo se refieren al. caso, cuando la super- 
ficie del líquido es curvilínea porque se encuentra en un capilar, 
sino también a los casos como las gotas delíquido (superficie con- 
vexa) o las burbujas de gas en el líquido (superficie cóncava del 
líquido). 

Expongamos un ejemplo que demuestre lą influencia de la curva- 
tura de la superficie del líquido. 

Examinemos lą condición de equilibrio de una gota esférica de 
agua con su vapor saturado para una temperatura del medio ambien- 
te de 27°C (300 K). Para esta temperatura o = 7,3-10-2 N/m (73 
din/cm). La densidad p del agua`es igual a .1000 kg/m? (1 g/cm?), 
la masa de un mol u = 18-10- kg/mol. Entonces según (106.2) 
hallamos: . : 


InP 2:7,8-10-2.48-40-2 _ 1,0540? 
Po 8,31 -300-5 F r ; 


Para un radio r de la gota, por ejemplo, ua a 10-ë m (gota de 
niebla), 


P/Po E 1,01, 


es decir, la tensión de los vapores saturados sólo se diferencia en 
un uno por ciento de la normal (para la superficie plana). Pero ya 
para un radio de la gota r = 107? cm tenemos: p/p, = 3, es decir, 
la tensión del vapor es tres veces mayor que la normal. 

Esta circunstancia juega un papel esencial en tales fenómenos 
como la formación de las gotas de lluvia, en la ebullición de un 
líquido y otros. í 

En alenia, en la atmósfera se crean frecuentemente tales condi 
ciones, en las cuales la presión parcial .de los vapores de agua supera 
la tensión del vapor saturado para ésa temperatura. Para que se . 
establezca el equilibrio, se deben condensar los vapores formando 
gotas del líquido. Esto, sin embargo, siempre está lejos de ocurrir. 
En el mismo comienzo del proceso de condensación, las gotas, natu- 
ralmente, tienen unas medidas muy pequeñas. Y esto significa que 
la tensión de los vapores sobre ellas es mucho mayor que la normal. 
Ella también es mayor que la presión parcial de los vapores de agua 
en la atmóstera. Por eso, las gotas se evaporan antes de que alcancen 
las medidas necesarias para la' caída de la lluvia. El crecimiento 
de las gotas en formación sólo es. posible en el caso si la presión 
parcial de los vapores de agua en el aire no sólo es mayor que la 
tensión del vapor saturado para esta misma temperatura, sino tam- 
bién mayor que la tensión de los vapores sobre,la superficie de la gota 
de radio pequeño. En caso contrario, para el crecimiento de las 
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gotas es necesario que ellas, desde el momento inicial, tengan unas 
medidas suficientemente grandes, 

Con ello se explica el hecho de que las pequeñas partículas de 
polvo que se encuentran en la atmósfera (aerosoles) faciliten, esen- 
cialmente, la condensación de los vapores y la formación de gotas 
suficientemente grandes que caen en forma de lluvia. Las partícu- 
las de polvo, sobre las cuales se empieza la condensación de los vapo- 
res de agua, aseguran desde el mismo comienzo la formación de gotas 
de gran radio que se forman sobre ellas. La tensión de los vapores 
sobre ellas supera sólo en un poco la tensión del vapor sobre la super- 
ficie plana. En estas condiciones sólo es suficiente incluso una peque- 
ña sobresaturación de humedad en el aire, para que se puedan for- 
mar y crecer las gotas, hasta que no caigan en forma de lluvia. 

Las partículas de polvo sirven de tal modo de centros de conden- 
sación del vapor. Está claro, que.el vapor sobresaturado, es decir, 
el vapor cuya tensión sobrepasa la tensión del vapor saturado, puede 
existir sólo en el caso, si no existen centros de condensación. La 
existencia de tales embriones o centros es una condición necesaria 
para la condensación de los vapores. Algunas veces se consigue 
incluso originar la lluvia si introducimos artificialmente partículas 
de polvo, que se hagan centros de condensación. Bien es cierto, que 
el empolvamiento del aire conduce, más frecuentemente, a la forma- 
ción de nieblas espesas, que de lluvias. 

De centros de condensación pueden servir, como muestra la 
experiencia, no sólo las partículas de polvo, sino también las partí- 
culas cargadas de electricidad, en particular, los átomos ionizados, 
que están presentes en'el gas. 

Cámara de Wilson. Sobre este fenómeno de formación de las 
` gotas sobre los átomos ionizados, está basada la acción de un aparato 
singular que tiene un significado importantísimo en las investiga- 
ciones nucleares, la cámara de Wilson. 

Ella representa er sí una vasija dividida en dos partes que no se 
comunican entre sí por un émbolo o membrana elástica, por ejem- 
plo, de goma (véase la fig. 135). El volumen sobre el émbolo se rellena 
con gas que contiene vapor saturado de cualquier líquido, corriente- 
mente argón con vapores de alcohol y agua. Si bajamos rápidamente 
el émbolo o la membrana de cualquier modo, entonces, la mezcla 
que rellena la cámara, rápidamente (adiabáticamente) se dilata 
y se enfría. Con esto, el vapor queda sobresaturado pero no se con- 
densará, ya que se ha asegurado la ausencia de centros de condensa- 
ción en la cámara con ayuda de métodos especiales. Pero si, en el 
momento de dilatarse la cámara pasa a través de ella una partícula 
rápida capaz de ionizar a los átomos (moléculas), entonces, en su 
camino aparece una cadena de iones. En estos iones, como en los 
embriones, comienza inmediatamente la condensación de los vapores 
y la formación de las gotas-de niebla. Si iluminamos fuertemente el 
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volumen de trabajo de la cámara, entonces, se hace visible la cadena 
de gotas en el camino de la partícula y puede ser fotografiada. De 
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FIG. 135 


tal modo, se observan y estudian las partículas de los rayos cósmicos 
y las partículas atómicas. 
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Es bien conocido que cada substancia hierve para determinadas 
temperaturas y presión exterior. 

Se llama ebullición al proceso de evaporación acompañado de una 
rápida formación y crecimiento de burbujas de vapor, queirrumpen 
a través de la superficie del líquido hacia afuera. 

Examinemos en qué condiciones se realiza el proceso de ebulli- 
ción. 

La burbuja de vapor del líquido se puede formar en el caso, si 
en cualquier lugar del líquido se forma una zona de menor densidad. 
Por principio, tal zona se puede formar ya que debido a los movi- 
mientos térmicos caóticos casuales la desviación de la distribución 
uniforme media de las partículas en el volumen no sólo es posible, 
sino inevitable. Tales desviaciones de la media, como ya se indicó, 


394 Cap. VII. Propiedades de los liquidos 


se llaman fluctuaciones. Las burbujas en el vapor se originan en 
forma de fluctuaciones. Pero con ello hay que tener en cuenta lo 
siguiente. 

La densidad del vapor para una temperatura lejana a.la crítica 
es unas mil veces menor que la densidad del líquido. Por eso, para 
que se forme la burbuja, es necesaria una gran fluctuación: se debe 
formar casualmente una zona, donde la densidad de las partículas 
sea !mil veces menor que en el volumen restante! Es comprensible 
que la probabilidad de tal fluctuación es muy pequeña. Tanto menor 
será la probabilidad de que ella abarque algún volumen importante. 
En la mayoría aplastante de los casos, si se forman las burbujas, son 
de medidas muy pequeñas. Pero en este caso no tienen condiciones 
para su desarrollo. La burbuja es una vasija con vapor saturado (ya 
que la vasija está cerrada) y como paredes de la vasija se considera 
a la superficie cóncava del líquido que rodea a la burbuja. Debido 
a la curvatura de la superficie se origina una fuerza dirigida hacia el 
centro de curvatura. Esta fuerza aplasta. a la. burbuja, ya que es 
muy grande para las pequeñas medidas de la burbuja. . 

Parece ser que en tales condiciones no se pueden formar de hecho 
burbujas de vapor en el líquido, es decir, la ebullición es imposible. 
'Sin embargo, la situación cambia, esencialmente, si en el propio 
líquido, o en las paredes de la vasija donde está contenido, se tiene 
aire disuelto o absorbido (o cualquier otro gas). En este caso, durante 
el calentamiento se forman en el líquido burbujas de gas y su forma- 
ción no está ligada con las fluctuaciones de la densidad del líquido. 
Por eso, al principio, ellas pueden tener unas medidas y una presión 
mo muy pequeñas, ligadas a la curvatura de la superficie y no será 
obligatorio que sean aplastadas. 

Por consiguiente, las burbujas gaseosas juegan en el fenómeno 
-de formación de vapor (ebullición) el mismo papel que juegan en el 
fenómeno de condensación las partículas de polvo o los iones, es 
decir, el papel de embriones. 

Así, pues, supongamos que por unas u otras causas se ha formado 
una burbuja gaseosa en el líquido. Inmediatamente: después de su 
formación se rellena de vapor saturado del líquido que le rodea y se 
encontrará en equilibrio con él. La tensión del vapor en el interior 
de la burbuja, evidentemente, se determina por la temperatura 
del líquido. Mientras que la temperatura del líquido sea tal que la 
presión del vapor saturado del interior de la burbuja sea menor que 
la presión exterior sobre el líquido,.la burbuja no podrá crecer, por- 
que ahora tampoco hay suficientes fuerzas que tiendan a aplastarla. 
Como anteriormente, existe una fuerza ligada a la curvatura de la 
superficie del líquido en la burbuja. Además de esto, sobre la bur- 
buja actúa la presión hidrostática de la columna de líquido que hay 
sobre ella. Por último, en la burbuja actúa la presión exterior bajo la 
<ual se encuentra todo el líquido, y que juega precisamente el papel 
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principal. Las otras dos fuerzas restantes sólo facilitan el aplasta- 
miento de la burbuja por la presión exterior. 

Pero cuando la temperatura del líquido alcanzó el valor para 
el cual la tensión del vapor saturado se hace igual a la presión exte- 
rior, la presión del vapor en el interior. de læ:burbuja también será 
igual a la exterior (si no tenemos en cuenta por ahora la presión 
hidrostática y la presión originada por la curvatura de la superficie). 
Entonces, es suficiente la más insignificante elevación de tempera- 
tura, para que la presión del vapor en el interior de la burbuja supere 
a la exterior: bajo Ja acción de esta diferencia de presiones, la bur- 
buja empieza:a-hincharse rápidamente, y al fin y al cabo flota e 
irrumpe al exterior. Es decir, durante la ebullición el líquido no 
sólo se evapora desde la superficie del líquido, sino tambien de la su- 
perficie de las burbujas en el interior del líquido. Para que hierva el 
líquido, es necesario llevar su temperatura hasta un valor, 
para el cual la tensión de los vapores saturados: de este líquido sea igual 
ala presión exterior (hablando más exactamente un poco más elevada). 

Está claro, que mientras menor sea la presión exterior, tanto 
menor será la temperatura de ebullición del líquido. Con esto. se 
explica el hecho bien conocido, de que a grandes alturas, donde es 
baja la presión atmosférica, los líquidos hierven.a temperaturas más 
bajas que al nivel del mar. Midiendo la temperatura de ebullición de 
cualquier líquido se puede determinar la presión barométrica, y por 


lo tanto, la altura sobre el nivel del mar. El aparato correspondiente === 


se llama hipsotermómetro. 

El agua que hierve normalmente (es decir, para una presión exte- 
rior de 1 atm) a 100°C (precisamente a esta temperatura la tensión 
de los vapores saturados del agua es igual a 4 atm), puede hervir 
a temperatura ambiente, si por medio de una intensa evacuación 
del aire y los vapores sobre su superficie tebajámos la presión exterior 
sobre ella en un grado suficiente. 

Fácilmente se establece la forma de dependencia entre la tempe- 
ratura de ebullición del líquido y la presión exterior. En efec- 
to, anteriormente obtuvimos una fórmula (105.6) que determina 


la dependencia entre la tensión-de-lós vapores saturados-y- la. tempe- 
ratura: 


P L : 

— AV —V,) 7 
(fórmula edo Clapeyron-Clausius). Ya que durante la ebullición la 
presión es precisamente igual a la tensión del vapor saturado, está 
claro que si invertimos la ecuación de Clapeyron-Clausius, entonces 
obtenemos la dependencia entre la temperatura de ebullición del 


líquido y la presión exterior. Por consiguiente, esta dependencia 
tiene la forma: 
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Recalentamiento del líquido. De lo dicho anteriormente, está 
claro que el fenómeno de ebullición puede realizarse sólo en el caso 
cuando en el líquido puedan formarse burbujas gaseosas, y para ello 
el líquido deberá contener gases disueltos en él. Se puede decir, que 
así como la condensación sólo es posible con la existencia de centros 
de condensación (partículas de polvo, iones), la ebullición, es decir, 
la formación intensa de vapor exige la presencia de centros de forma- 
ción de vapor, que son:las burbujas gaseosas. (Los pasos fásicos que 


ocurren. solamente con. la..existencia- de -embriones-se llaman-pasos -- 


fásicos de primer género). 

Con la ausencia de los centros de condensación se puede, como 
hemos visto, obtener vapor sobresaturado. Exactamente igual, 
con la ausencia de gases diluidos en el líquido, que pudiesen formar 
las burbujas, se puede obtener un líquido recalentado, es decir, un 
líquido cuya temperatura sea mayor que la temperatura de ebu- 
llición, para la presión exterior dada, pero que sin embargo no hierve. 

La posibilidad de recalentamiento del líquido está ligada con 
una presión complementaria que experimenta el líquido bajo la 
superficie curvilínea. .En efecto, la superficie esférica del líquido 
que rodea a la burbuja tiende a reducirse. La presión que se origina 
debido a esto - 


Ap= £ 


está dirigida al centro de l. burbuja, es decir, se añade a la presión 
exterior que aplasta a la burbuja. Y para la burbuja de medidas 
pequeñas, Ap alcanza una magnitud bastante importante. Por eso, 
si se han limpiado minuciosamente el líquido a calentar y las paredes 
de la vasija que lo contiene, de los gases disueltos, entonces se difi- 
culta de tal modo la formación de burbujas en el líquido, que se le 
puede calentar sin que hierva hasta una temperatura muchísimo 
más elevada que la temperatura de ebullición. Hablando más exacta- 
mente, se puede sobrecalentar el líquido hasta una temperatura, 


para la cual la tensión del vapor saturado en las burbujas no supere 


a la presión exterior, más la presión originada por la curvatura de 
la superficie en las burbujas más pequeñas. y 

Como vimos, la formación de burbujas de vapor para pequeñas 
temperaturas es, prácticamente, imposible debido a que para esto se 
exige unas grandes fluctuaciones de la densidad, cuya probabilidad 
es muy pequeña. Pero a medida que se eleva la temperatura, dismi- 
nuye la diferencia en las densidades del líquido y del vapor (a la 
temperatura crítica desaparece completamente). Por eso, las fluctua- 
ciones de densidad, necesarias para la formación de las burbujas, 
se hacen cada vez más insignificantes. De acuerdo con ello aumenta 
su probabilidad. Para una temperatura suficientemente alta (alta, 
significa próxima a la temperatura crítica) se pueden formar y crecer 
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las burbujas, incluso en ausencia de embriones, en forma de burbujas 
gaseosas. Es decir, en este caso también es posible la ebullición del 
líquido, pero solamente recalentado. Y cuanto más minuciosamente 
sea la limpieza del líquido, tanto más Tuontemento se puede reca- 
lentar. ` 

Cuando. el líquido recalentado hierve. al fin y al cabo, entonces, 
la ebullición se realiza muy activamente, recordando a una explo- 
sión. Gon ello el líquido se enfría rápidamente hasta la temperatura 
de ebullición normal para la presión dada. 


- El recalentamiento del líquido y: la -ebullición- -ACtiva-"SUCOSi mara 00d 


representan un gran peligro para la vasija que contiene el líquido. 
Por eso, se toman medidas especiales para evitar el recalentamiento. 
Para ello se colocan en el líquido cuerpos porosos de los cuales se 
desprende el:aire.en abundancia durante el calentamiento. Como 
tales cuerpos sirven los tubos de cerámica (por ejemplo, porcelana 
sin recocer), o los trozos de tubos capilares. 

No es difícil determinar las medidas de las burbujas . que nos 
garantizan contra un recalentamiento sensible del líquido. -Realice- 
mos tal apreciación para`el-agua. Con ello, consideraremos que es 
admisible un recalentamiento del agua en 0,1 de grado para la pre- 
sión exterior normal. - 


¿Qué medidas deben tener las burbujas para que el recalenta- 


miento no sobrepase a esta magnitud? 

Para ello es necesario determinar en cuánto se eleva la tensión 
del vapor saturado al elevar la temperatura desde 100 hasta 100,1? C. 
Esto se puede hacer empleando la curva de la dependencia entre la 
temperatura y la tensión de los vapores de agua. De esta curva se 
puede determinar que el cambio de temperatura en 0,1%C, origina un 
cambio de la tensión del vapor en ~ 3-1073 atm = 3-10? din/cm?. 
Por consiguiente, para que el recalentamiento no sobrepase a 0,1” 
es necesario que el radio medio de las burbujas no sea menor que 

“20. 2-70 
r=īp 310 3105 = 0,5 mm. 

Valoremos, además, la influencia que ejerce en el recalentamien- 
to del líquido la presión hidrostática que experimentan las burbujas. 

A la profundidad A por debajo de la superficie del líquido, la 
burbuja sufre la presión . 


Ap’ = pgh. 


Ella se añade a-la presión exterior (igualmente que la presión 
originada por la curvatura de la superficie de la burbuja) y en esta 
magnitud se debe elevar la tensión de vapor en el interior de la bur- 
buja, para que ella pueda flotar. De: esta misma curva se puede 
hallar en cuánto cambia la temperatura del agua durante la ebulli- 
ción, con el cambio de la profundidad desde la superficie. Para 
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h=1 cm, por ejemplo, 
Ap'=1.1-981 108% ~ 10 atm 


Esto corresponde a una elevación de temperatura en' 0,03” C. 
Como veremos, la temperatura del agua hirviendo no es una mag- 
nitud completamente determinada. Debido a las causas que acaba- 
mos de examinar, ella oscila en unos límites pequeños. Una tempera- 
tura ‘completamente determinada posee no la propia agua en ebullición, 
sino el vapor que hay sobre ella, ya que, independientemente de lo 
que ocurra en el interior del líquido, el vapor que sale de las burbujas 
que se rompen en la superficie tiene una temperatura completamente 
determinada, temperatura para la cual la tensión de los vapores 
saturados es igual a la presión exterior. Por eso, precisamente, duran- 
te la graduación se colocan Jos termómetros no en el agua hirviendo, 
sino en el vapor que hay sobre ella. 
Cámara de burbujas. En la cámara de Wilson, como hemos visto, 
se utiliza el fenómeno de sobresaturación del vapor y de la condensa- 
ción del vapor sobre los iones, como centros de condensación. De un 
modo semejante y para unos mismos fines, es decir, para registrar 
las partículas rápidas, puede ser utilizado el fenómeno de recalen- 
tamiento del líquido con la formación sucesiva de burbujas en él. 
Sobre este principio está basada la acción de la así llamada cámara 
de burbujas, que ha alcanzado en los últimos tiempos una gran difu- 
sión para las investigaciones, en el dominio de la Física nuclear 
y de la Física de'las partículas de grandes energías. 
La cámara de-buúrbujas representa en sí una vasija con líquido 
que puede ser calentado con ayuda de un calentador. Esta vasija 
está unida con un dispositivo que permite crear sobre el líquido una 
presión elevada y quitar rápidamente esta presión. Si calentamos 
al principio el líquido y lo comprimimos con una presión exterior 
y luego quitamos la presión exterior, entonces, naturalmente, el 
líquido resulta estar recalentado,:pero en el transcurso de un tiempo 
suficiente para el experimento (unas cuantas décimas de segundo), 
éste no hierve. Si en este momento entra volando en la cámara 
una partícula rápida, entonces, durante todo su camino en el líquido 
pierde una parte de su energía, que se transforma fundamentalmente 
en calor. Ya que el líquido esta recalentado, es suficiente este calor 
complementario para que se formen intensamente burbujas en el 
camino de la partícula. Las burbujas formadas crecen rápidamente 
hasta unas medidas para las cuales -se hacen visibles, de modo que 
se puede fotografiar la cadena de burbujas, que son las huellas de la 
partícula. 

Si en la cámara de Wilson, rellena con un vapor no denso, puede 
volar la partícula a través de ella, en la cámara de burbujas rellena 
¿on una substancia densa, con un líquido, la partícula pasa todo 
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su camino sin abandonar la cámara, lo que facilita el estudio de las 
propiedades de esta partícula. En esto consiste una de las ventajas 
importantes de la cámara de burbujas. 
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Relativamente raro nos encontramos con líquidos puros, es decir, 
que contengan partículas de tipo único. En la mayoría de los casos 
nos encontramos con líquidos, que representan en sí una mezcla 
de distintas substancias. 

Si en esta mezclasuna de ellas se contiene en una cantidad mucho 
mayor que las otras, entonces, la mezcla se llama disolución y la 
substancia dominante es el disolvente. En este apartado nos pondre- 
mos en conocimiento con algunas propiedades de las disoluciones 
líquidas, limitándonos solamente al caso de las disoluciones binarias,. 
compuestas sólo de.dos substancias, disolvente y substancia disuelta.. 

Concentración. Las disoluciones se caracterizan cuantitativa- 
mente por la concentración, que determina la composición de una: 
u otra parte de la disolución. Existen muchas formas de expresar: 
la concentración. Aquí expondremos sólo las más importantes. 

1. Fracción en peso es la relación entre el peso de la parte compo-- 
nente dada y el total de'la disolución. Si la expresamos en tantos. 
por ciento obtendremos la concentración en peso. 

2. Fracción molar es la relación entre el número de moles de la 
substancia disuelta y el número total de moles en la disolución. 
Expresada en tantos por ciento se llama ¿oncentración molar. Tal 
forma de dar la concentración es, particularmente, cómoda, ya que: 
al mismo tiempo determina la relación de los números de moléculas: 
de las substancias que componen la disolución. Para las substancias: 
que no están compuestas de moléculas, sino de átomos, se determina, 
exactamente igual, la concentración atómica. Si la disolución contiene: 
n, moles de una substancia y n, moles de la segunda, entonces las. 
concentraciones 'molares de la primera y segunda substancia se 
expresan de la siguiente forma: 


N= >, N=— Mt. 
21m +n,” $ nit ng’ 


. 3. Molaridad es el número de molés de la substancia disuelta. 
en 1 000 gramos .de disolvente. 

Por supuesto, los distintos valores de las concentraciones obteni-- 
das se pueden,. fácilmente, traducir uno en otro. 

En algunos casos especiales la concentración de la disolución 
se caracteriza por la magnitud de su densidad. y se expresa en unas: 
unidades condicionales especiales, en divisiones «del aparato para. 
medir la densidad, del aréómetro. 
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La concentración, junto con la presión y la temperatura son los 
parámetros fundamentales de estado, para el estudio de las propieda- 
des de las disoluciones. 

En algunos casos se pueden disolver las substancias unas en otras 


de una forma ilimitada, es decir, la concentración de la disolución 


puede ser cualquiera. De ejemplo puede servir la disolución de 
alcohol en agua o de agua en el alcohol. Sin embargo, existen tales 


substancias que son capaces de-disolverse.en el disolvente-dado, sólo. E 


hasta una determinada concentración máxima. La disolución sucesiva 
para la temperatura y presión dada es imposible. Esta concentración 
máxima equilibrada se llama solubilidad. La disolución con la máxi- 
ma concentración (es decir, con una concentración igual a la solubi- 
lidad) se llama disolución saturada. La solubilidad corrientemente, 
depende de la temperatura y. la presión, hablando en general, crece 
con la elevación de la temperatura y disminuye con el aumento de 
la presión. 

` Mecanismo de 'disclución. Muchas de las propiedades de las diso- 
luciones, incluso, para pequeñas concentraciones de la substancia 
disuelta, se distinguen sensiblemente de las propiedades de los líqui- 
dos puros, en particular de las propiedades del disolvente puro. 
Esto está ligado a que en las disoluciones nos encontremos con in- 
teracciones más complejas de las partículas. Si las propiedades de los 
líquidos corrientes se determinan por la interacción de las partículas 
entre sí, esto también es cierto para las disoluciones. 

Pero en los líquidos puros todas las partículas son iguales, y en 
Jas disoluciones se tienen partículas de substancias diferentes. Si 
se ha disuelto, por ejemplo, la substancia B en el líquido A, entonces 
en tal disolución juegan un papel las interacciones de las partícu- 
las A entre sí (interacción A — A), las partículas B entre sí (B — B) 
y las partículas A con las partículas B (interacción A — B). Todas. 
estas interacciones son diferentes, la magnitud y el papel relativo 
de cada una de ellas depende de la concentración y por eso está cla- 
ro, que la disolución líquida es un sistema más complejo que un lí- 
quido corriente, a pesar de que la substancia disuelta esté distribui- 
da uniformemente en el disolvente, ya que la disolución representa 
en sí un sistema unifásico. 

„La propia dilución es una consecuencia de lá intoracción de las 
partículas de la substancia disuelta con las partículas de disolvente. 
Precisamente, ellas debilitan las fuerzas de atracción, que sujetan 
juntas a las partículas de la substancia quese disuelve, de modo que 
gracias a los movimientos térmicos ellas se separan y poco a poco 
(mecanismo de difusión) se distribuyen por todo el volumen del 
disolvente. En muchos casos la dilución va acompañada con un 
cambio de la propia naturaleza-de las partículas de la substancia: 
disuelta. Así ocurre, por ejemplo, al diluir en el agua, las sales, los 
ácidos y los álcalis. Las moléculas de tales substancias se desintegran: 
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en partes por separado, iones que llevan una carga eléctrica positiva 
y negativa, de modo que en la disolución ya no hay aquellas molé- 
culas que componían a la substancia antes de su dilución. 
Calor de dilución. La división de las partículas de la substancia 
disuelta y su paso a la disolución exige un gasto de energía. Estas 
partículas antes de la dilución estaban ligadas unas con otras por 
. las fuerzas de atracción. Contra estas fuerzas deberá ser realizado 
un trabajo. Este trabajo se realiza por las fuerzas de interacción 
entre las partículas de la substancia disuelta y el disolvente. A la 
energía de dilución está admitido llamarla calor de dilución. Ella 
se relaciona a una mol de la substancia disuelta y se mide en julios 
por mol. 

Ya que el calor gastado en Ja dilución (división de las partículas 
de la substancia disuelta) se ha tomado de las reservas de energía 
"interna del disolvente, entonces la dilución debe conducir a un 
enfriamiento del disolvente, y por lo tanto, de toda la disolución. 
Así está la cuestión, precisamente, en muchos ejemplos, durante la 
dilución de sales en el agua. Sin embargo, la dilución frecuentemente 
conduce, no a un enfriamiento, sino por el contrario, a un calenta- 
miento de la disolución. De todos es conocido, por ejemplo, el fuerte 
calentamiento del líquido que acompaña la dilución del ácido sul- 
fúrico en el agua. Esto se explica con que entre las partículas del 
disolvente y de la substancia disuelta pueden actuar unas grandes 
fuerzas de atracción, debido a las cuales ellas se lanzan una sobre 
la otra con grandes velocidades y se unen en unos complejos especia- 
les. El calor que se desprende con esto, no sólo compensa, sino que 
también supera en mucho al efecto de enfriamiento durante la dilu- 
cron. 

También son imaginables tales disoluciones para cuya formación 
ni se desprende ni se absorbe calor. Para esto es necesario que sean 
iguales las fuerzas de interacción de cualesquiera partículas en la 
disolución. Esto significa, que todas las tres formas de interacción 
(4 — A, B — B y A — B) deberán ser iguales. Tales disoluciones 
se llaman disoluciones ideales. Próximas a ellas son algunas diso- 
luciones reales, por ejemplo, el alcohol metílico (CH¿0H) en el alco- 
hol etílico (C¿H¿0H), el benzol en el toluol y etc. Según determina- 
dos síntomas también se pueden considerar ideales cualesquiera 
disoluciones reales, si es suficientemente pequeña la concentración 
de la substancia disuelta. 

Tensión de los vapores saturados sobre la disolución ideal. Debido 


a la presencia de la substancia disuelta, el número de moléculas ` 


del disolvente sobre su superficie (igual que en su volumen) es menor 
que las que habían en el disolvente puro. De acuerdo con esto, el 
número de moléculas del disolvente, que se evaporan de tal superfi- 
«cie, y por lo tanto, la presión de sus vapores saturados sobre la disolu- 


ción, será menor que sobre la superficie de la substancia pura (si 
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la substancia disuelta también se puede evaporar, entonces, aquí 
se trata de la presión parcial de los vapores del disolvente). 

No es difícil comprender, que esta tensión del vapor deberá 
ser proporcional a la concentración del disolvente en la disolución. 
Si se ha disuelto la substancia B en el disolvente A, siendo la con- 
centración de A igual a N4, entonces, la presión pa del vapor se 
determina por la igualdad evidente 


Pa=N PAS P (108.1) 


donde 74 y ng son los números de moles de las substancias A y B, 
correspondientemente, y p£ es la presión de los vapores saturados 
de la substancia pura Á para la misma temperatura. El mismo 
raciocinio también se refiere, naturalmente, a la substancia disuelta, 
para la cual es justa la igualdad análoga 


== =-—23 0 
Pa=N gp) = TETA Pp 


(108.2) 
deade Pa es la presión de los vapores saturados sobre la substancia 
pura B. 

La ley sencilla, expresada por las igualdades (108.1) y (108.2) 
se llama ley de Raoult (año 1884). Como ya se indicó, esta ley es 
justa para las soluciones ideales. Pero ella también se cumple bien 
para cualesquiera disoluciones débiles. En el último caso sólo se trata 
corrientemente, de la tensión de los vapores del disolvente (precisa- 
mente, para este caso fue descubierta la ley de Raoult). En el caso 
particular, cuando en el disolvente líquido se ha disuelto una subs- 
tancia no volátil, el vapor sobre la disolución está compuesto, exclu- 
sivamente, de partículas del disolvente. 

Observamos, como no es difícil de cerciorarse, que las igualdades 
(108.1) y (108.2) pueden ser escritas de tal forma: 


0 0. 

PaP. PBP 

A E A a == (108.3) 
Pp Pa +NB PR na +Ng 


En el primer miembro de estas igualdades figura el cambio rela- 
tivo de la presión del vapor de una de las componentes como resulta- 
-do de-que ella entra en la composición de la disolución. De la fór- 
mula se ve que el cambio relativo de la presión de equilibrio del 
vapor de una de las componentes es igual a la concentración de la 
otra componente. En particular, cuando la substancia diluida no es 
volátil, la fórmula (108.3) significa, que el cambio relativo de la 
tensión del vapor saturado del disolvente es igual a la concentra- 
ción de la substancia disuelta. 

En las disoluciones reales, el cambio de presión del vapor de las 
componentes en relación con las substancias puras correspondientes 
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se realiza, no sólo debido al cambio del número relativo de partícu- 
las que se evaporan. Aquí, además de esto, juega un papel la circuns- 
tancia de que las fuerzas de atracción entre las partículas distintas 
(A — B) se diferencian de las fuerzas de interacción entre las partí- 
culas iguales (A — A y B — B). Es claro, que si las fuerzas A — B, 
por ejemplo, superan a las fuerzas A — A y B — B, entonces, ellas 
impedirán: la evaporación de las partículas de la disolución y será 
menor la tensión del vapor saturado, que la deducida de la ley de 
Raoult. Por otra parte, también puede'ocurrir que la presencia 
de las partículas B disminuyan las fuerzas A ~ A y las partículas A 
debiliten a las fueras de atracción B — B. En tal caso, se evapora- 
rán de la disolución las partículas de ambas componentes con más 
facilidad que de las substancias puras y la presión del vapor sobre la 
disolución, será mayor que la exigida según la ley de Raoult. 

* De tal forma, en las disoluciones reales siempre se observan unas 
“desviaciones de la ley de Raoult,.y por estas desviaciones se puede 
juzgar sobre el carácter de las fuerzas de interacción entre las partí- 
culas de la disolución. 

Ley de Henry. Como vimos, la ley de Raoult, aplicada a las 
'soluciones ideales, se refiere en la misma medida, tanto al disolvente, 
como a la substancia disuelta. De acuerdo con esta ley, la tensión 
del vapor saturado psa de la substancia disuelta sobre la solución 
es proporcional a la concentración de esta, substancia en la disolución: 


Psd =KNs= PsaÑ sas E (108. 4). 


.donde K es una costante igual a la presión (para las soluciones idea- 
les) del vapor saturado sobre la substancia pura para una misma: 
temperatura. 

Aquí tratamos sobre el vapor saturado. Esto significa que el 
número de partículas que pasan desde la solución al vapor es igual 
al número de partículas que retornan desde el vapor a la solución. 
Por eso, se puede hablar, con el mismo derecho, sobre la evaporación 
de la substancia disuelta desde la solución, que sobre la solución de 
su vapor en el disolvente. Si examinamos, precisamente, este último 
proceso, es decir el proceso de disolución del vapor (o en general 
de otro gas) en el líquido, entonces, la igualdad (108. 4) se debe volver 
t. a escribir en la forma siguiente: 


A N sa= yg Psa = K' Pod 


Esto significa que la concentración del pas Tito en un liquido 
es proporcional a su presión sobre la solución. 

Esta determinación se llama ley de Henry (año 1803). Esta ley 
es rigurosamente justa sólo para las soluciones ideales, es decir, para 
| 'aquellas que cumplen la ley de Raoult. En las soluciones reales 
siempre se observan desviaciones de la ley de Henry. 
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Temperatura de ebullición de la solución. En el caso, cuando la 
substancia disuelta no es volátil y no se evapora de la solución, el 
vapor sobre la solución se compone sólo de las partículas del disol- 
vente. De lo dicho anteriormente, está claro que la tensión de tal 
vapor saturado sobre la solución es menor, que la tensión de este 
mismo vapor sobre el disolvente puro para la misma temperatura, 
y esta disminución de la presión del vapor se determina por la ley de 
Raoult. 

Una consecuencia, de tal cambio de la tensión del vapor saturado, 
es el cambio de temperatura de ebullición de la solución, en compa- 
ración con la temperatura de ebullición del disolvente puro. Ya sabe- 

mos; que-el- punto de-ebullición es aquella temperatura, para la cual 
la presión de los vapores saturados del líquido es igual a la. presión 
exterior (por ejemplo, a la atmosférica). Pero ya que la presión del 
“vapor saturado sobre la solución es menor, que sobre la substancia | 

“—purá, entonces, hay que calentar la solución hasta una temperatura... 

más elevada, para que su presión se haga igual a la exterior. Esto 
significa, que la temperatura de ebullición de la solución es mayor 
que la del disolvente puro. 

Empleando la .ley de Raoult, que determina la disminución 
de la tensión del vapor sobre la solución, y la ecuación de Clausius- 
Clapeyron, que liga la temperatura de ebullición con la presión 
exterior, se puede obtenor «la siguiente igualdad para el descenso 
del punto de ebullición de la solución: 


ar Na | (108.5) 


‘Aquí, AT, es la diferencia entre los puntos de ebullición de la solu- 
ción y del disolvente puro, L es el calor latente molar de evaporación 
del disolvente puro y N sq es la concentración de la solución (la frac- 
ción molar de la substancia disuelta). 

Si en lugar de la concentración molar empleamos la molaridad, 
entonces, la igualdad (108.5) como no es difícil de cerciorarse, toma 
la forma (para las soluciones débiles) 

RT?um 


AT = T00L * 


(108.6) 


donde p es el peso molecular de la substancia disuelta y m es la mola- 
vidad de la solución. Esta igualdad puede ser empleada para deter- 
minar el peso molecular.y de la substancia disuelta, según las medi- 
ciones de la variación del punto de ebullición ‘de la solución, en la 
cual está contenida ella (ebulloscopia). 

v “Las ecuaciones (108.5) y (108.6) se cumplen bien, particularmente, 
para las soluciones débiles... E Hn 
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Imaginémonos que se encuentran en una misma vasija la solución: 
y el disolvente puro, en contacto una con el otro. Es evidente, que: 
las partículas de la substancia disuelta pasarán desde la solución 
al disolvente y este proceso de difusión se terminará, solamente, 
cuando sea alcanzado el equilibrio, es decir, cuando la substancia' 
disuelta se distribuya uniformemente por todo el volumen del disol- 
vente. Exactamente igual, si tienen vecindad no la solución y el 
disolvente puro, sino dos soluciones con distintas concentraciones, 
en este caso también se realizará la difusión de las partículas de la 
substancia disuelta desde la solución de mayor concentración a la.solu-. 
- ción más débil, hasta que no se iguale la concentración por todo el vo= 
lumen. La substancia disuelta, como si se dilatase, tiende a ocupar’ 
todo el volumen del disolvente accesible para ella, del mismo modo" 
como se dilata un gas para ocupar todo el volumen que se le ofrece. 

Del mismo modo que el gas realiza una presión sobre las paredes 
de la vasija y durante la dilatación puede realizar un trabajo con 
él desplazamiento de la pared, 
si es móvil (émbolo), la subs- 
tancia disuelta también debe 
ejercer una presión en la fron- 
tera que separa la solución 
del disolvente puro, o dos so- isolvente 
luciones con distintas concen- 
traciones (la diferencia de con- 
centraciones juega aquí el 
mismo papel que juega en los 
gases la diferencia de presio- 
nes). Esta presión se puede 
observar si colocamos una mem- . FIG. 136 
brana semipermeable entre 
la solución y el disolvente puro, es decir, una membrana a través 
de la cual pasa, fácilmente, el disolvente pero no pasa la substancia 
disuelta (fig. 136). Entonces, el disolvente pasará a la solución 
y se elevará el líquido de aquella parte de la vasija donde se encuentra 
la solución. Las partículas de la substancia disuelta parece como si 
intentasen mover la membrana a traves del disolvente, pero de hecho 
no se desplaza la membrana fijada rígidamente, sino el nivel del 
líquido (si hubiese sido posible hacer un émbolo semipermeable, 
entonces se desplazaría él precisamente). 

La presión que ejerce la substancia disuelta sobre la membrana 
semipermeable se llama presión osmótica, y la penetración, origi- 
nada con ello, del disolvente en la solución, se denomina ósmosis. 
La elevación del nivel del líquido de la solución conti: uará hasta 
u € la presión hidrostática originada no resulte ser igual a la presión 


y 
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osmótica. Se puede evitar la elevación del nivel, si aplicamos a la 
solución una presión exterior. Aquel valor de esta presión que se 
exige para conservar la igualdad de los niveles en ambos lados de 
la membrana será evidentemente, igual a la presión .osmótica. 

La presión osmótica, como muestra la experiencia, es propor- 
cional a la concentración de la solución e inversamente proporcional 
a su volumen. Ella también depende de la temperatura. Van't Hoff, 
mostró (en el año 1887) que la ligazón entre estas magnitudes tiene 
la forma: 


nV =nRT. 


Aquí z es la presión osmótica, V es el volumen de la solución, 
n es el número de moles de la substancia disuelta, R es la constante 
universal de los gases y T es la temperatura. La ley expresada por 
esta ecuación se llama ley de Van't Hoff. 

La similitud completa de la ecuación de Van't Hoff con la ecua- 
ción de estado de los gases ideales, muestra que las pa”tículas de la 
substancia disuelta en una solución débil se comportan lo mismo 
que las moléculas del gas ideal, de manera que la ley de Van't Hoff 
se puede formular así: la presión osmótica, ejercida por la substancia 
disuelta, es igual a la presión que ejercería esta misma substancia en 
estado gaseoso en el mismo .volumen y para una misma temperatura. 

La presión osmótica, por supuesto, no depende del tipo de la 
membrana semipermeable o del género del disolvente. Está claro 
que cualquier solución con igual concentración molar, ejerce la misma 
presión osmótica. 

La similitud en el comportamiento de la substancia disuelta 
y del gas ideal está condicionada naturalmente, con que en la solu- 
ción fuertemente diluida, las partículas de la substancia disuelta 
no actúan entre sí, como tampoco interaccionan las partículas del 
gas ideal. 

Es necesario señalar que la ley de Van't Hoff resulta ser injusta 
en aquellos casos, cuando la substancia disuelta, durante la solu- 
ción se descompone en iones (se disocia). Esto se relaciona, por 
consiguiente, a todas las soluciones de los ácidos, sales y álcalis 
(electrólitos). 

La presión osmótica juega un gran papel en la vida de los anima- 
les y de los vegetales. Por ella se determina en un alto grado la 
distribución del agua y de las substancias disueltas en los tejidos. 
Esto está ligado con que las envolturas de muchos órganos represen- 
tan en sí membranas semipermeables. 


CAPITULO VIII 


BAJAS TEMPERATURAS 


Los movimientos térmicos, caóticos, continuos, en los que. siem- 
pre toman parte las partículas de cualquier substancia y la intensidad 
(energía) de las cuales determina su temperatura, ejercen una influen- 
cia esencial en todos los fenómenos que se realizan en la substancia. 
Son como el fondo en donde se realizan cualesquiera procesos en el 
interior de la substancia. Precisamente, por esto, casi todas las pro- 
piedades de la substancia dependen de la: temperatura de una u otra 
forma, es decir, de la intensidad de los movimientos térmicos de las 
partículas en ella. 

Es natural que tiene un gran interés el estudio de las propiedades 
de la substancia para temperaturas muy bajas, cuando los movi- 
mientos moleculares están debilitados en mayor o menor grado. 
Sólo a bajas temperaturas se puede investigar estos o aquellos fenó- 
menos en condiciones, cuando sobre elios no influye el fondo constan- 
te de los movimientos térmicos... - 

Para las investigaciones a bajas temperaturas, el cuerpo a inves- 
tigar se pone en contacto con un cuerpo de temperatura suficiente- 
mente baja, con el tal llamado agente frigorífico. Una de las tareas 
de la técnica de bajas temperaturas, consiste en la creación de tales 
agentes frigoríficos. Corrientemente, ellos son los distintos gases 
licuados que se encuentran en estado de ebuilición. Son particular- 
mente, cómodos, porque su contacto con el cuerpo a enfriar, no les 
hace cambiar su temperatura, sino sólo conduce a su evaporación 
más intensa. Precisamente, la licuación de los gases, abrió en la 
investigación el dominio de las temperaturas bajas y entre ellas de 
las más bajas, próximas al cero absoluto. 

En adelante nos pondremos en conocimiento con la física y la 
técnica de licuación de los gases. 


$ 110. LICUACION DE LOS GASES 


La ecuación de estado de los gases reales de Van der Waals mues- 
tra, que cada gas se puede llevar al estado líquido, pero la condición 
necesaria para esto, es el enfriamiento previo del gas hasta una 
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temperatura más baja que la crítica. El anhídrido carbónico, por 
ejemplo, se puede licuar a la temperatura ambiente, ya que su tempe- 
ratura crítica es igual a 31,1%. Lo mismo se puede decir sobre aque- 
llos gases como el amoníaco y el cloro (véase la tabla 13). 

Pero hay también gases que para la temperatura ambiente no se 
pueden llevar al estado líquido, aunque empleemos cualquier pre- 
sión o los llevemos hasta cualquier densidad. A tales gases se refie- 
re, por ejemplo, el aire (como también sus partes componentes, el 
nitrógeno, oxígeno y el argón), el hidrógeno y el helio, cuyas tempe- 
raturas críticas son mucho más bajas que la temperatura ambiente. 
Antes del descubrimiento de la temperatura crítica (Cagniard de la 
Tour, en el año 1822), estos gases se consideraban incluso constantes, 
es decir, gases que en «general no son capaces de liquidarse. 

Para la licuación de tales gases es necesario enfriarlos, previa- 
mente, por lo menos hasta una temperatura un poco más baja de la 
crítica, después de lo' cual se puede llevar el gas al estado líquido 
con la elevación de la presión. Los gases licuados de tal forma, se 
pueden conservar, cómodamente, bajo la presión atmosférica (en 
vasijas abiertas), pero èn este caso su temperatura deberá ser toda- 
vía más baja, precisamente, aquella para la cual la presión corres- 


pondiente al tramo horizontal de la isoterma del gas ideal sea igual - 


a 1 atm. Para el argón tal isoterma corresponde a la temperatura 
74,4 K, mientras que la temperatura crítica del nitrógeno es igual 
a 126,1 K. Para el oxígeno estas cifras son correspondientemente, 


iguales a 90 K y 154,4 K, para el hidrógeno 20,5 K y 33 K y por 


último, para el helio 4,4 K y 5,3 K. Hemos recordado a estos cuatro 
gases porque, precisamente, .ellos se emplean ampliamente en la 
práctica; y también como medios de obtención de temperaturas bajas 
(agentes frigoríficos) y pará “otros fines. 

De las cifras expuestas, tanto de las temperaturas críticas como 
de aquellas temperaturas finales hasta las cuales deben ser enfria- 
dos los gases licuados, se ve que es necesario un enfriamiento tan 
grande que no se encuentra en la naturaleza (en las condiciones te- 
rrestres) en ninguna parte. Para conseguir un enfriamiento tan pro- 
fundo, corrientemente se utilizan dos métodos (por separado y com- 
binado) que examinaremos aquí. . 

El primero de ellos está ligado `a la utilización del tal llamado 
efecto de Joule-Thomson. 


$ 111. EFECTO DE JOULE-THOMSON 


En el cap. II fue indicado que la dilatación del gas ideal en el 
vacío, no va acompañada de ningún cambio de su temperatura. 
El cambio pequeño de temperatura que se observa durante las medi- 
ciones exactas, se explica con la no idealización del gas. La siguiente 
modificación del experimento sobre la dilatación del gas, propuesta 


a] 


-a ae pe 


+ 
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por Joule y Thomson, permite conseguir un cambio sensible de la 
temperatura de un gas, en particular del enfriamiento, condicionado 
a su no idealización. 

Para una presión suficientemente kidi, pero constante, se 
hace circular al gas a través de un tabique poroso, térmicamente 
aislado. Esto significa que la corriente. de gas se realiza adiabáti- 
camente. 

La resistenca hidrodinámica del tabique conduce a que en él 
se pierde parte de la presión del gas y éste sale del tabique a una 
presión menor. Por consiguiente, el gas se dilata o como se dice en 
técnica se estrangula. Se llama estrangulador a cualquier disposi- 
tivo que representa una resistencia para la corriente del gas. En las 
instalaciones técnicas para el enfriamiento de gases en lugar del tabi- 
que poroso, frecuentemente, se utilizan unas toberas suficientemente 
estrechas. 

Para que la corriente de gas sea estacionaria, es decir, que se rea- 
lice para valores constantes de presión a ambos lados del estran- 
gulador, es necesaria una bomba cualquiera (compresor) que manten- 
ga constantes estas presiones. Este compresor realiza el trabajo exter- 
no de la compresión del gas, que se gasta en vencer la resistencia del 
estrangulado:. En esto el proceso de estrangulación se diferencia de 
la dilatación de un gas en el vacío para el cual el trabajo externo 
es igual a cero. 

Nosotros mostraremos que para un gas no ideal el proceso de 
Joule-Thomson, es decir, el proceso de estrangulación, hablando 
en general, debe ir acompañado con un cambio de su temperatura. 
Una tal dilatación del gas ideal, no origina ningún cambio de tempe- 
ratura. 

El fenómeno del cambio de temperatura del gas, durante su dilata- 
ción adiabática por estrangulamiento, desde una presión constante 
a otra, se llama efecto de Joule-Thomson. 

El cambio de temperatura del gas no ideal en el proceso de Joule- 
Thomson, se explica con que el gas durante la dilatación aumenta 
la distancia entre las moléculas, y por consiguiente, se realiza un 
trabajo interior contra las fuerzas de interacción entre las molécu- 
las. A cuenta de este trabajo se cambia la energía cinética de las 
moléculas y por consiguiente, la temperatura del gas. En el gas 
ideal, donde las fuerzas de interacción entre las moléculas son iguales 
a cero, no existe el efecto de Joule-Thomson. 

El efecto cuantitativo de Joule-Thomson se caracteriza por el 
coeficiente diferencial y de Joule-Thomson, que se determina por 
la relación entre el cambio de temperatura AT del gas y el cambio 
de presión Ap originado con ello 


sar 
=F 
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Calculemos el coeficiente de Joule-Thomson utilizando las rela- 
ciones. termodinámicas deducidas anteriormente. Este cálculo es 
una ilustración práctica del empleo de la Termodinámica para la 
solución de tareas prácticas. Pero antes de comenzar este cálculo, 
analicemos detalladamente el proceso de Joule-Thomson. Con este 
Objeto esquematicemos un poco este proceso. 

Imaginémonos que una masa determinada, por ejemplo, 1 mol 
de gas, pasa de izquierda a derecha a través de un tabique poroso L 

(fig. 137) colocado en un ci- 
lindro aislado térmicamente. 

IIOLL ZII ILII Supongamos que 1 mol de 

si gas ocupa el volumen V, entre 
el tabique L y el punto M de 
la izquierda (véase la fig. 137, a) 
y después de pasar el tabique, 
es decir, después de la dilatación 
el volumen V, entre el tabique 
y el punto N de la derecha 


Bf A E (véase la fig. 137, b). Para me- 

a H ` ‘aly 

HI: a jor comprensibilidad, coloque- 

E %2 H-z mos mentalmente en el punto 
EOZZZRRZ PO IZZZIZIZÍZIZ M un émbolo K,, cuyo despla- 


b) zamiento a la derecha origina 

el paso del gas, a través del ta- 

FIG. 137 bique bajo una presión constan- 

te p,. Este gas, después de pa- 

sar el tabique, desplaza al émbolo imaginario K 2 que sufre la con- 

trapresión p, (también constante), hasta la posición WN. En reali- 

dad, el papel de los émbolos K, y K, lo cumple el compresor recor- 
dado anteriormente. 

Calculemos el trabajo externo realizado por el gas. Al trasladar- 
se el émbolo K., desde la posición M hasta el tabique L, el volumen 
del gas cambia desde V, hasta cero. El trabajo realizado a una pre- 
sión constante es igual al producto de esta presión por el cambio de 
“volumen, por consiguiente, el trabajo del desplazamiento de 1 mol 
desde la izquierda del tabique es igual a p,-V,. Por las mismas 
causas, el trabajo realizado por el gas a la derecha del tabique, es 
igual a pV. El trabajo total AA de dilatación del gas será 


AA = PaVa — prV;. 


De acuerdo con el primer principio de la Termodinámica, el 
trabajo realizado por el gas, deberá ser igual al cambio de su energía 
interna con signo contrario ya que el proceso de dilatación ha sido 
realizado adiabáticamente AQ = 0. 
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Por eso, si U, y U, son la energía interna de 1 mo] de gas, antes 
y después de la dilatación, entonces, 


PaVa — pyV, = U¿— Uh, o bien, 
Ui + p,V, = U, + pyVa. 


La función U + pV = I se llama. función térmica o entalpía 
del gas. Ella es una función de estado, que durante el proceso isobá- 
rico juega el mismo papel, que la energía interna U durante el pro- 
ceso adiabático, y la energía libre F durante el proceso isotérmico. 
Es decir, el procese Joule- Thomson se realiza de tal modo, que la 
función térmica del gas queda constante a ambos lados del tabique 
(estrangulador) 


d(U+pV) =0. (111.1) 


Para el gas ideal, tanto la energía interna como el producto pV, 
dependen, sólo de la temperatura (ellos son proporcionales a 7); por 
eso, la función térmica U + pV también depende sólo de la tempe- 
ratura. La igualdad de las funciones térmicas del gas ideal a ambos 
lados del tabique al mismo tiempo, también significa, la igualdad 
de las temperaturas. Es decir, para el gas ideal, el coeficiente de 
Joule-Thomson es igual a cero. > `i 

Como sabemos, para el gas nè ideal, la energía interna no sólo 
depende de la temperatura, sino también del volumen V, ocupado 
por el gas [(véase, por ejemplo, (85.10)]. Por eso, la igualdad de las 
funciones térmicas en el caso de los gases reales todavía no testimo- 
nia la igualdad de temperaturas. 

En efecto, la experiencia muestra que la mayoría de los gases 
(nitrógeno, oxígeno, anhídrido carbónico y otros) se enfrían durante 
el proceso de estrangulación a la temperatura ambiente. Pero aque- 
llos gases como el hidrógeno y el helio, en estas mismas condiciones 
se calientan. Esto significa, que en el primer caso, el coeficiente de 


Joule-Thomson p = T es positivo (para Ap'<< 0 y AT < 0), en el 


segundo caso es negativo. 

' Observemos, además, finalmente, que el proceso de Joule — 
Thomson es esencialmente irreversible, por consiguiente, va acompa- 
ñado con el aumento de entropía «ds > 0. 

Después de las objeciones expuestas, no es difícil calcular el 
coeficiente de Joule-Thomson. 
La ecuación (111.1) se puede volver a escribir en la forma: 


d(U + pV) =dU + pdV + Vdp=0, 
pero dU + p dV = T dS, por consiguiente, -` 
T dS +V dp=0. `. A - (411.2) 
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Ahora es necesario expresar el cambio de entropía dS a través 


del cambio de temperatura dT y del camhio de presión dp. Esto fue 
hecho en el cap. VI, donde fue mostrado (véase 85.8) que 


ds = EZ (F), dp. 
Poniendo este valer de dS (en 111.2), obtenemos: 


C,dT—T (5), dP +V dp=0, (111.3) 


de donde se obtiene el coeficiente de Joule-Thomson que nos interesa 


3V 
EE Zar)" (r), 
dp Cp 
Es ôV 
7 o pes el coeficiente de dilatación del gas. 

Todas las. magnitudes que entran en (111.4) pueden ser determi- 
nadas, si es conocida la ecuación de estado del gas, o por lo menos 
si pueden ser medidas. Por consiguiente, el coeficiente u puede ser 
determinado. 

De la ecuación 111.4 se ve que el signo del coeficiente u A 
de la magnitud aT. Para aT >í p >Q; para aT <1,p<O 

Para los gases ideales 


=> (aT—1) (114.4) 


donde œ = 


4 
a=} yu=0, 


de lo que nos cercioramos anteriormente. 

Para Jos gases reales p puede ser, tanto positivo como negativo. 
Aún más, para un mismo gas en un dominio de temperaturas, u pue-. 
de ser positivo, y en otro negativo. En otras palabras, existe una: 
temperatura T, característica del gas dado, para la cual el coefi- 
ciente de Joule-Thomson cambia su signo. Esta temperatura se 
llama temperatura de inversión. pa 

Si el estado del gas se describe por la fórmula de Van der Waals, 
entonces, utilizando (111.4) no es difícil hallar también el valor 
numérico del coeficiente de Joule-Thomson. Pata esto es necesario 


calcular la derivada)». que figura en (111.4) 


Abriendo los paréntesis en la parte izquierda de la ecuación ,de 
Van der Waals 


(p +32) (V—)=RT, 
obtenemos 
Vti = — fr —bp= RT. 
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Diferenciando ambas partes de la ecuación por T para p = Const, 
nos da 


(I)e (2-7 + 77) =R. 


Poniendo en lugar de p su valor de la ecuación de Van der Waals 


eE : 
P =F y’ obtenemos: 
(50 RVS(V—D) 
aT jp  RIV3—2a(V—b)?>* 
de donde 
av 
Il) v aypan 
aai Tp =o; RIVA VD 
2a dy? 
-a mly) 411.5) 
=; 2a DZ” : 
1 (1 y) 
RTV V 


Si no es muy grande la presión del gas (del orden de 100—200 atm), 
entonces, 


b 
ysi 
y 
Y < 1 
y se pueden ye en (111.5) entonces, 
1 


De esta fórmula se ve, inmediatamente, que el coeficiente de 
Joule-Thomson es positivo mientras $ >bóT< A Para T > 


> Ea nel coeficiente de Thomson p < 0, es decir, el gas se calienta 
dr la estrangulación. 

Es evidente, que la temperatura T; de inversión, se determina 
por la igualdad 


T=% ES (111.7) 


Comparando a (111.7) con la expresión de la temperatura crítica 


8a 


Ter =FR? 
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obtenemos la siguiente relación sencilla entre la temperatura de 
inversión y la temperatura crítica: 


1,=3 er == 6,1T cr. 


Esta relación obtenida con gran aproximación, se confirma en la 
experiencia, con suficiente satisfacción. Por lo menos, cuanto más 
baja sea la temperatura crítica T.r, tanto más baja será T;. Para el 
oxígeno, por ejemplo, la temperatura de inversión es igual a 893 
K (Ta = 154,36 K). Para el hidrógeno y el helio las temperaturas 
de inversión son correspondientemente, iguales a 204,6 y a 40 K 
(las temperaturas críticas son: 33 y 5,2 K). 

El hecho de que se calentase el hidrógeno durante su dilatación 
en el experimento de Joule-Thomson, que se realizaba para una 
temperatura ambiente, mientras que los otros gases se enfriaban 
no es, naturalmente, una propiedad especial del hidrógeno. Cual- 
quier gas presenta tal propiedad, si se realiza el experimento a una 
temperatura más alta que la temperatura de inversión. Como veremos 

más adelante, el efecto de Joule-Thomson se utiliza, precisamente, 
para el enfriamiento del hidrógeno y del helio durante su licuación. 

-Examinemos ahora el segundo método de enfriamiento de los 
gases, que también se utiliza para su licuación. . 


$ 112. DILATACION ADIABATICA DEL GAS CON REALIZACION 
DE TRABAJO EXTERNO 


Durante la estrangulación de un gas (efecto de Joule-Thomson) 
se consigue un enfriamiento a cuenta del trabajo interno, realizado 
por el gas contra las fuerzas de atracción entre las moléculas. 

Como se sabe (vease § 48) el enfriamiento de un gas se realiza 
en el caso, cuando se dilata, adiabáticamente, realizando un trabajo 
externo (por ejemplo, elevando un émbolo). Esto se deduce, directa- 
mente, del primer principiò de la Termodinámica 


dQ = dU + p dY, 
de donde se ve que para una dilatación adiabática (aQ = 0) 
dU = — p av. 


Esto significa, que al dilatarse el gas y realizar con ello un tra- 
bajo, su energía interna disminuye, y por lo tanto, también su tem- 
pan Esto se refiere en la misma medida al gas ideal y al gas 
real. 

Como ya fue indicado en el cap. II, la causa del enfriamiento del 
gas al realizar un trabajo externo es la disminución de las velocida- 
des de las moléculas durante sus choques sobre el émbolo que se 
aleja de ellas, y al cual le entregan parte de su energía cinética. 


$ 112. Dilatación adiabática del gas 415 


Hablando en general, el enfriamiento durante la dilatación 
adiabática, con realización de un trabajo externo, deberá ser más. 
efectiva que durante la estrangulación, ya que la dilatación adiabá- 
tica es un proceso reversible (o por lo menos, capaz de ser reversible),. 
mientras que el efecto de Joule-Thomson es un proceso irreversible.. 
Nosotros ya conocemos que la reversibilidad de los procesos en una 
máquina asegura un gran rendimiento. Es cierto, que esta conclu- 
sión se refiere a la máquina que transforma el calor en trabajo mecá- 
nico, pero no a la máquina refrigeradora. Pero todo lo dicho sobre 
el rendimiento de la máquina térmica, también se refiere por comple- 
to a los aparatos de refrigeración que se pueden considerar dispositi- 
vos, inversos a las máquinas térmicas. 

Recordemos que en la máquina refrigeradora se quita calor del 
“cuerpo frío y se entrega al más caliente. Con ello se gasta un trabajo 
mecánico a cuenta del cual se realiza la trensmisión de calor del 
cuerpo frío al caliente. Tal proceso como sabemos, no puede trans- 
currir por sí mismo. 

De cuerpo «caliente» para el refrigerador sirve el medio que 
nos rodea, el cual sirve de refrigerador para la máquina térmica. 
A él se le entrega el calor del cuerpo que se exige enfriar. — 

La máquina refrigeradora es “dé: tal modo un motor invertid 
Como rendimiento de la máquina tetrizeradora, debemos considerar 
a la relación entre la cantidad Q de calor quitado del cuerpo a enfriar 
y el trabajo A gastado con él: 

Q a 
t=-7 : 

“En su aplicación. a los aparatos refrigeradores, se llama coeficiente 
de refrigeración. Se muestra fácilmente, que en las máquinas refri- 
geradoras, que trabajan según el ciclo de Carnot, el coeficiente de 
refrigeración es igual a 


ME TO 
ET Tī’ 


donde T, es la temperatura del cuerpo a enfriar y T, es la tempera- 
tura del cuerpo, al cual se le entrega el calor. El coeficiente de refri- 
geración, „por supuesto, puede ser mayor que la unidad. Se considera 
mejor máquina, aquella que gasta el menor trabajo para quitarle 
una determinada cantidad de calor al cuerpo a enfriar. 

De modo semejante que en el motor térmico, cuyo objeto es la 
realización de un trabajo, y. se consigue durante la dilatación del 
gas, en el aparato refrigerador su objeto es el enfriamiento, que tam- 
bién se consigue durante la dilatación (adiabática) del gas. Por 
eso, la parte más esencial de tal máquina es aquella parte en donde 
se realiza la dilatación del gas. Ella se llama ezpansor. Este dispo- 
.sitivo puede tener las formas más diferentes. 
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Para que pueda ser sometido el gas a una dilatación (en el expan- 
sor), primero debe ser comprimido en el compresor. El trabajo 
realizado por el compresor, es aquel trabajo a cuenta del cual se 
hace posible la transmisión de calor desde el cuerpo frío al caliente. 
Pero durante la compresión, el gas se calienta lo que, naturalmente, 
disminuye la efectividad del enfriamiento sucesivo, durante la dila- 
tación. Por eso el calor segrega- 
do durante la compresión se 
evacua (por ejemplo, con agua 
corriente) de modo que el proce- 
so de compresión puede consi- 
derarse isotérmico. 

Desde el punto de vista ter- 
modinámico, la esencia del tra- 
bajo de la máquina refrigera- 
dora examinada por nosotros 
que utiliza la dilatación adiabá- 
tica, se ve de la forma más clara 
en el diagrama de dependencia 
entre la entropía y la tempe- 
>: Tatura. Tal diagrama se mues- 

FIG. 138 tra en la fig. 138 en la cual está 

representada la dependencia 

entre la entropía S y la temperatura T a una presión constante, 
para dos presiones distintas, una alta p, y otra baja p}. 

Se ve fácilmente que las curvas reflejan justamente la particu- 
Jaridad de la entropía, como medida del desorden. Está claro que el 
desorden (y por lo tanto la entropía) será tanto menor, cuanto mayor 
sea la presión. Esto, precisamente, refleja el gráfico de la fig 138, 

El proceso de la compresión isotérmica desde la presión p, a la p, 
se representa en la fig. 138 por la recta vertical AB (disminuye la 
entropía). La dilatación adiabática reversible desde la presión 
Pı a la p, corresponde a la línea recta horizontal BC, ya que durante 
este proceso la entropía queca constante. De la fig. 138 se ve que 
la dilatación va acompañada con una disminución de la temperatura 
desde 7, hasta 7,. Esto significa que el aumento de entropía ori- 
ginado por la dilatación, parece como si se compénsase con su dismi- 
nución, que acompaña al enfriamiento. 

El enfriamiento que acabamos de examinar de un gas por su dila- 
tación en el expansor, se utiliza igualmente que el efecto de Joule- 
Thomson, para bajar la temperatura de los gases que tienen una 
temperatura crítica muy baja, antes de su licuación. La dilatación 
en el expansor sirve, corrientemente, sólo para el enfriamiento 
previo de los gases a licuar, hasta la temperatura más baja posible 
(por lo menos más baja que la crítica). La propia licuación se realiza 
con ayuda de la estrangulación del gas ya enfriado. Por supuesto, 
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se puede conseguir la licuación del gas en el mismo expansor, sin 
recurrir a la estrangulación, pero para temperaturas muy bajas de 
los gases a licuar, esto crea unas condiciones muy pesadas en su tra- 
bajo. Por eso, en aquellas máquinas en que se emplea el método 
de la dilatación adiabática, en los expansores, ésta se combina con 
el método de estrángulación. . 

Examinemos ahora algunos ejemplos de máquinas en las cuales 
se utiliza el método de enfriamiento por nosotros descrito, el método 
de Joule-Thomson y el método de la 
dilatación adiabática con realización 
de trabajo externo. 


$ 113, LICUACION DE LOS GASES 
UTILIZANDO EL EFECTO 
DE JOULE-THOMSON (METODO 
DE LINDE) 


En la primera máquina histó- 
rica para licuar los gases (aire) en 
escalas técnicas (Linde y Hempson 
en el año 1895), para el enfriamien- 
to de los gases por debajo de la 
temperatura crítica y su sucesiva licua- 
ción, se utilizó el método de estran- 
gulación. En la actualidad se utili- 
zan para ezte fin, principalmente, las 
máquinas con dilatación en los expan- 
sores. Pero a pesar de todo, aquí ex- 
pondremos el esquema de la máquina 
de Linde, ya que en ella junto a la 
utilzación del efecto de Joule-Thom- 
son, fue utilizado un principio cons- 
tructivo importante de intercambio 
térmico en contracorriente, que tam- 
bién se emplea ahora en una u otra 
forma en todas las máquinas de licua- 
ción. 

El esquema de la máquina Linde FIG. 139 
está representado en la fig. 139. 

_ El aire entra en el compresor K, en el cual se comprime hasta 
200 atm. Después de esto, pasa a través de un serpentín, refrigerado 
con agua corriente, donde entrega el calor segregado durante la 
compresión. De tal modo, en el camino sucesivo para la licuación, 
el gas marcha comprimido con la misma temperatura que antes de la 
compresión. Luego, este gas pasa-a través del serpentín ab hacia la 


271—0825 
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válvula de estrangulación (grifo) V, y se dilata a través de él, en el 
recipiente f hasta la presión de 1 atm. Durante esta dilatación el gas 
se enfría un poco pero, naturalmente, no tanto como para transfor- 
marse en líquido. 

El gas enfriado, pero no licuado, regresa luego a través del ser- 
pentín cd. Ambos serpentines, ab y cd, están situados uno con rela- 
ción al otro, de modo que entre ellos así como entre las porciones 
de gas que pasan por ellos, existe un contacto térmico. Gracias a esto 
el gas que ha sufrido la dilatación y enfriamiento, enfría la porción 
de gas que marcha a su encuentro, que todavía debe dilatarse a través 
de la válvula V,. En-esto consiste el método de intercambio térmico 
en contracorriente. Está claro, que la segunda porción de gas llegará 
a la válvula V, de dilatación, teniendo una temperatura más baja 
que la primera, y después de la estrangulación descenderá todavía 
más. Pasando a su tiempo a través del intercambiador térmico, este 
gas enfriado ya dos veces de nuevo absorbe calor al encontrarse con 
la nueva porción de gas y así sucesivamente. De tal modo a la vál- 
vula llegará el gas cada vez más frío. Pasado un tiempo, después 
de comenzar a trabajar la máquina, el enfriamiento paulatino del gas 
por las corrientes frías a su encuentro, conduce a que durante la 
consecutiva estrangulación, el gas .empiece-a' liquidarse, parcial- 
mente, y se acumule en el recipiente f, de donde se puede verter en 
un recipiente Dewar por medio del grifo V,. 

-Durante el proceso establecido de trabajo de la máguina en -sus 
diferentes puntos, se observan aproximadamente, tales temperaturas; 
a la entrada del serpentín 293 K (temperatura ambiente); a la salida 
de este serpentín 170 K; después de la estrangulación 80 K, a la 
entrada en el serpentín (en el punto c) 80 K; a la salida de él la tempe- 
ratura ambiente. La presión ante la válvula es de 200 atm, después 
de la estrangulación de 1 atm.’ 

El dispositivo que comprende a ambos. serpentines ab y cd, en 
donde se realiza el enfriamiento del gas con la contracorriente del 
gas enfriado se llama intercambiador de calor. El intercambiador de 
la máquina Linde se realiza en forma de tubos metidos uno dentro 
del otro, al que conjuntamente se le da la forma de serpentín. El gas 
de alta presión entra en el tubo interior (fig. 140). La contracorriente 
del gas enfriado de pequeña presión pasa por el tubo exterior, ba- 
ñando al interno y enfriando de este modo el gas contenido en él. 

El principio de contracorriente descrito, se utiliza en todas las 
máquinas refrigeradoras, a pesar de que la construcción de los inter- 
cambiadores de calor ha sido sometida a grandes cambios. En las 
instalaciones actuales, ellas aseguran un mejor intercambio tér- 
mico y además de esto, hacen posible la limpieza del gas licuado de 
otras impurezas. 

En nuestros. ésquemas representaremos: a los. intercambiadores 
térmicos por.una serie de serpentines, mostrando con líneas gruesas 
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los tubos por donde pasa el gas bajo alta presión y con líneas delga- 
das los tubos en los cuales el gas pasa con baja presión. 

Como ya recordamos, en la actualidad raramente se emplea la 
máquina del tipo Linde para la licuación del aire. Sin embargo, 
para la licuación del hidrógeno y del helio, hasta ahora se emplean 
las máquinas de este tipo, cuya acción está basada en la utilización 


FIG. 140 e ©. FIG. 141 


del efecto de Joule-Thomson. En calidad de ejemplo, exponemos 
aquí el esquema de una de las máquinas para la licuación de helio. 

Ya que la temperatura T; de inversión del efecto de Joule-Thom- 
son para el helio es muy baja (cerca de 50 K), entonces, él debe ser 
enfriado preventivamente, hasta una temperatura inferior a T; 
En la máquina descrita, el helio se enfría con hidrógeno líquido hasta 
la temperatura de 14 5 K. El esquema representado en la fig.141 
ilustra el trabajo de la máquina. - 

El helio comprimido por el compresor hasta una presión de 30 atm, 
entra en la máquina en dos corrientes, por dos tubos que se unen en 
el punto O. Ambos tubos son partes de dos intercambiadores térmicos 
I y II. En el intercambiador térmico 1, se enfría el helio con-una 


27* 
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contracorriente de helio gaseoso, que se ha evaporado en el recipiente 
f y que ya ha pasado a través del intercambiador térmico JV. En 
el intercambiador térmico JI la segunda parte de gas comprimido se 
enfría con una contracorriente de hidrógeno gaseoso, que se ha evapo- 
rado en el baño W de hidrógeno líquido. 

Ambas corrientes que se unen en el punto O, juntas pasan al 
serpentín III, que pasa a través del baño de hidrógeno líquido H 
y toma su temperatura (14,5 K). El helio después de pasar a través 
de este baño, llega al intercambiador JV, donde se enfría, comple- 
mentariamente con el helio que se evapora del recipiente, hasta 
la temperatura de 5,8 K. A tal temperatura se somete el helio a la 
estrangulación a través de la válvula V y se licua. 

Todo el aparato se coloca en una funda de vacío, que abastece un 
aislamiento térmico seguro. 

Las cifras expuestas anteriormente, para las temperaturas en las 
diferentes partes de la instalación, se refieren naturalmente, al 
régimen establecido de trabajo. Durante el tiempo de la aceleración 
de la máquina, la temperatura del helio antes de la estrangulación 
es mayor que 5,8 K (pero, naturalmente, no superior a 14,5 K), 
ya que en este tiempo no hay helio líquido en el recipiente. La 
máquina posee una productividad de cerca de 10 1 de helio líquido 
por hora, que es una cifra relativamente grande. 


$ 114. LICUACION DE LOS GASES POR EL METODO 
DE LA DILATACION ADIABATICA EN LOS EXPANSORES 
(METODO DE CLAUDE) 


El empleo de los expansores, donde el gas se enfría por una dila- 
tación adiabática con realización de trabajo externo, como hemos 
visto, eleva la efectividad de la máquina de licuación. En las máqui- 
nas para licuar el helio, la utilización de la dilatación en los expanso- 
res, además de estc, permite abstenerse del enfriamiento preventivo 
del gas con hidrógeno líquido, substancia que se incendia, fácilmente, 
y es capaz de explotar. Ambas causas llevaron a la amplia utiliza- 
ción de las máquinas exgansoras. 

“Tal máquina fue construica por primera vez por Claude (el año 
1902) para la licuación del aire. El equema de la máquina está 
representado en la fig. 142. 

'El gas se somete a una compresión isotérmica en el compresor K, 
de donde pasa al intercambiador térmico E,. Aquí se divide en dos 
corrientes (en el punto O). La primera, marcha a través del intercam- 
biador térmico E, hacia la válvula de estrangulación y es sometida 
a una estrangulación con enfriamiento a cuenta de efecto de Joule- 
Thorson; la segunda corriente (a ella le corresponde el 80% del gas) 
entra'en' el expansor, se dilata en él, realizando un trabajo, y a cuenta 
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deéste se enfría. El gas enfriado, desde el expansor regresa al inter- 
cambiador térmico E, enfriando a la porción de gas comprimido que 
viene a su encuentro. En el punto O’ se le une aquel gas que se enfrió 
como resultado de la estrangulación. El, anteriormente, pasando 
a través del intercambiador térmico Ez, también enfrió a la corriente 
gaseosa que iva a su encuentro. 


VILIIILLASIALA 


FIG. 142 


De la descripción abreviada expuesta, se ve que el enfriamiento 
en los expansores se utiliza para la refrigeración previa antes de la 
estrangulación. 

El expansor de la primera máquina de Claude, representa en sí 
una máquina a pistón. El trabajo que realiza en ella el gas compri- 
mido, se puede utilizar para facilitar el trabajo del compresor, para 
el engrase forzado de la máquina, etc. 

Las condiciones características de la máquina de Claude (que 
licuaba el aire) son aproximadamente las siguientes: la presión a la 
salida del compresor K es de 40 atm, la temperatura a la salida del 
expansor (es decir, después del enfriamiento en el intercambiador 
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térmico E,) es de 200 K; la temperatura después de la dilatación 
en el expansor es de 110 K para una presión de 1 atm. 

-Existen muchas máquinas para licuar el aire, diferentes pos su 
forma constructiva, del tipo de Claude. Una de las más interesantes 
es la máquina de P. L. Kapitsa, en la cual se ha cambiado el expan- 
sor a pistón por una turbina (turboezxpansor). Otra particularidad de 
esta máquina es la baja presión, con la cual entra el gas en el expansor. 
Ella es igual, solamente a 6,5'atm. Pero en cambio, en esta máquina 
casi todo el gas (y no el 80%, como en la máquina de Claude) pasa 
a través del expansor. Como resultado de la dilatación, en el turbo- 
expansor se enfría el gas hasta 86 K, y se licua aquella parte de gas 
que no pasó por el expansor. El líquido obtenido se encuentra bajo 
una alta presión y se estrangula a través de la válvula correspondiente 
a una presión más baja. 

La dilatación en los expansores (exclusivamente de pistón) 
también se utiliza en las máquinas para licuar el hidrógeno y el helio. 
La primera máquina expansora para la licuación del helio, también 
fue construida por P. L. Kapitsa (el año 1934). Fue calculada para 
un enfriamiento previo del helio, no con hidrógeno líquido, sino con 
nitrógeno líquido. El enfriamiento que no bastaba se creaba con la 
dilatación en el expansor. La propia licuación del gas se realizaba 
con la estrangulación. 

Al utilizar los expansores en las máquinas de licuación del helio, 
se origina el problema agudo del engrase, ya que para las bajas 
temperaturas que se crean en tales máquinas, se endurecen todos los 
medios de engrase. En el expansor de P. L. Kapitsa de engrase, sirve 
el mismo helio, para el cual se deja una holgura de cerca de 0,05 mm 
entre el émbolo y el cilindro. A continuación Collins (el año 1947) 
construyó una máquina expansora para la licuación del helio, mejo- 
rando el expansor de P. L. Kapitsa (la holgura de la máquina de 
Collins no supera a los 10 micrones). La máquina de Collins está 
abastecida con un expansor de dos escalones y puede trabajar sin 
el enfriamiento previo del helio. La productividad de la máquina, 
es relativamente grande, hasta los 10 1/h y para el enfriamiento pre- 
vio con nitrógeno líquido hasta los 30 1/h, 
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Los gases licuados de los que se habló anteriormente, el nitró- 
geno, oxígeno, hidrógeno y el helio, permiten obtener temperaturas 
bajas, en los intervalos de temperaturas que se extienden, desde la 
temperatura de su ebullición bajo la presión atmosférica, hasta las 
temperaturas de su solidificación, a las que se les puede llevar eva- 
cuando los vapores que hay sobre ellos (el helio es una excepción, 
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que nose solidifica a ninguna temperatura). Estos gases en estado só- 
lido no pueden servir como agentes frigoríficos, ya que es muy di- 
fícil crear un contacto térmico seguro entre ellos y los cuerpos a 
enfriar. i 


, Tabla 18 
Parámetros termodinámicos de algunos gases licuados 
| 
i Na 
i m 
Temperatura de ebullición bajo una | . 
presión de 1 atm, en K 0 17,82 90,12 | 20,39 4,21 
Temperatura de solidificación, en K.| - 03,14 54,36 | 14,04 |no se so- 
E lidifica 


Het 


Oz | Ha 


Tensión del vapor, para la tempera- j". 

tura de solidificación en mbar 129 1,50 | 75,8 — 
Densidad para la temperatura de } 

ebullición a 1 atm, en kg/m3 800 4150 ' 71 125 
Calor de evaporación para la tempe- 

ratura de ebullición a 1 atm, en 

kJ/kg 200 212,8 | 456,2 23 
Densidad en estado sólido, en kg/m? | 1026: 4425 80 — 


En la tabla 18 están expuestos los datos, que muestran los inter- 
valos de temperaturas que precisamente se sobrecubren con estos 
gases licuados. Allí también están expuestos algunos otros datos 
sobre ellos. a 

De la tabla 18 se ve que los gases licuados permiten obtener 
directamente bajas temperaturas en los intervalos siguientes: 


63,14-77,32 K — nitrógeno líquido, 

54,36-90,19 K — oxígeno líquido, 

14,04-20,39 K — hidrógeno líquido, 
10,7-4,21 K — helio líquido. . ` 


(0,7 K es la temperatura más baja, conseguida con la evacuación 
de los vapores de helio líquido He*). 

Con ayuda de los gases licuados se puede obtener cualquier 
temperatura intermedia, a pesar de que esto algunas veces exige 
la utilización de dispositivos extremadamente complejos. 

Estos dispositivos que sirven para la realización de investigaciones 
tanto dentro como fuera de los intervalos de tempera- 
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turas expuestos anteriormente, se llaman criostatos. Ellos permiten 
obtener, no sólo: cualquier temperatura baja, sino también',mante- 
nerla constante durante el tiempo de las investigaciones. Ellos 
M están provistos también de unos u otros termóme- 
tros para la medición de la temperatura. 
En la fig. 143 se muestra uno de los criostatos 
más sencillos para la investigación en el dominio 
~ de las temperaturas del helio. 
Se compone de dos vasijas de Dewar metidas 
Y m una dentro de la otra, la interior A y la exterior B. 
La primera de ellas se rellena con helio líquido, la 
segunda con nitrógeno líquido. Tal «cerco» de nitró- 
geno es necesario para disminuir el aporte de calor 
desde el exterior, lo que permite frenar la evapora- 
ción y prolongar con ello «el plazo de servicio» del 
helio líquido vertido. La vasija interior se cierra, 
fuertemente, al vacío por una tapa (el estopado 
hermético se asegura con un manguito de goma m 
que abarca la tapa y la vasija). El tubo N en la 
tapa sirve para evacuar los vapores de helio, lo que 
permite variar su temperatura. Manteniendo cons- 
tante -la tensión de los vapores (con ayuda de un 
dispositivo especial, situado fuera del criostato, en 
la figura no está indicado) también se puede man- 
tener constante la temperatura del líquido. El 
manómetro (tampoco está indicado en la figura) 
unido al criostato por un tubo M, sirve para la 
medición de la tensión de los vapores y por 
FIG. 143 ella se juzga sobre la temperatura del líquido. 
El cuerpo a investigar, colocado en el helio líquido 
se fija a la tapa con tubos de paredes delgadas de un material mal 
conductor del calor, 
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$ 116, TEMPERATURAS SUPERBAJAS 


Los datos expuestos en la tabla 18 muestran que la licuación de los 
gases permite obtener temperatura incluso hasta de 4,21 K (del 
helio líquido). i 

Si hacemos hervir el helio líquido a baja presión (para esto es 
necesario evacuar los vapores que hay sobre él), entonces, se puede 
bajar su temperaturá, aproximedamente, hasta 1 K. La temperatura 
record más baja obtenida de tal' modo, es igual a 0,69 K. El descenso 
sucesivo de la temperatura del helio con la evacuación de sus vapo- 
res resulta, prácticamente, imposible, ya que la tensión de los va- 
pores de helio se hace muy pequeña en este dominio de temperaturas. 
Si durante los 0,7 K la tensión de los vapores de helio es igual a 
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2,2-10- mm Hg, para los.0,5 K se hace igual a 1,6-107* y para 
0,3 K igual a 3,2-10-*% mm Hg. Teniendo en cuenta la ligereza con 
que se evapora el helio líquido (el calor de vaporización es de 23 kJ/kg) 
está claro que las bombas «no tienen tiempo» de evacuar los vapores 
a presiones tan pequeñas. 

Por eso, para obtener temperaturas más bajas (se las llama 
superbajas) se utiliza otro método, el llamado método magnético 
de enfriamiento. Se puede comprender fácilmente su esencia a partir 
del segundo principio de la Termodinámica. 

En calidad de agente frigorífico, en este método se utiliza una 
forma especial de substancia, las llamadas sales paramagnéticas. 
Estas son unas combinaciones químicas complejas, de cuyo ejemplo 
puede servir la sal Fe, (SO,)3-(NH,),SO,-24H,0 (los alumbres 
ierroamoniacales). Estas substancias se distinguen en que cada una 
de sus moléculas posee un momento magnético, es decir, se comporta 
como un pequeño imán constante libre. En condiciones corrientes, 
es decir, en ausencia del campo magnético, estos imanes microscó- 
picos se orientan en completo desorden debido a los movimientos 


FIG. 144 


térmicos, en los que toman parte las moléculas de la sal (fig. 144, a). 
Con este desorden magnético, del mismo modo que con el desorden 
térmico, está ligada una determinada entropía. 

Si colocamos la substancia paramagnética en el campo magné- 
tico, entonces, los momentos magnéticos, parcialmente, se orientan 
en la dirección del campo, de modo que en su disposición aparece 
un orden determinado (fig. 144, b). Este proceso se llama imanta- 
ción. Es decir, el campo magnético, conduce a que disminuya el 
grado de desorden (magnético). Por eso, también disminuye la entro 
pía ligada a él. 

Imaginémonos ahora que se imanta la substancia paramagné- 
tica en condiciones adiabáticas (de un modo reversible). En este caso 
la entropía, como sabemos, queda constante. Pero ya que dismi- 
nuye la parte magnética de la entropía, durante la imantación, 
entonces la parte térmica deberá, correspondientemente, aumentar, 
es decir, deberá elevarse la temperatura. Por el contrario, si desiman- 
tamos adiabáticamente la probeta previamente imantada, entonces, 
ella deberá enfriarse: el aumento del desorden magnético originado 


426 Cap. VIII. Bajas temperaturas 


por la desimantación y por consiguiente, de la entropía ligada a él, 
deberá compensarse con la disminución de la parte térmica de la 
entropía, que es lo que ocurre durante el enfriamiento. La de- 
simantación juega en el método magnético el mismo papel que la 
dilatación durante el enfriamiento de los gases. 

El experimento con el enfriamiento magnético se realiza así: 
al principio se enfría la sal paramagnética con ayuda de helio líquido, 
hasta la temperatura más baja posible. Luego sin alterar el contacto 
de la sal con el helio líquido, se imanta en el campo magnético lo 
más fuertemente posible. El calor que se segrega con ello se absorbe 
con helio líquido, de modo que la imantación se realice en condiciones 
isotérmicas. Después de esto, se aísla la sal del helio líquido, y se 
desimanta (adiabáticamente), separándola del campo magnético. 
Como resultado, la sal queda enfriada. Con este método se consigue 
obtener el record de temperaturas bajas del orden de la cienmilé- 
sima parte de grado. 

La sal enfriada de tal modo, se utiliza para el enfriamiento de 
otros cuerpos a investigar. Existen distintos medios de crear el con- 
tacto térmico entre la sal y las probetas a investigar. 


$ 117, PROPIEDADES DE LA SUBSTANCIA 
PARA TEMPERATURAS BAJAS 


Para las temperaturas bajas, cuando la intensidad de los movi- 
mientos térmicos resulta estar debilitada, deberán observarse, 
naturalmente, cambios esenciales en las propiedades de la substan- 
cia. Sin embargo, durante el examen de estas propiedades, ante 
todo, es necesario establecer, precisamente qué temperaturas deberán 
ser consideradas como temperaturas bajas. No es difícil ver, que 
en relación a las distintas substancias y para las distintas propieda- 
des de estas substancias, como temperaturas «bajas» se deberán 
considerar distintas temperaturas. Así, por ejemplo, si se trata de 
las propiedades de los líquidos, está claro que para ellos no tiene 
sentido hablar sobre temperaturas más bajas que la temperatura de su 
solidificación 7, (sobre el caso excepcional del helio líquido, mirar 
más adelante). Para el agua, por ejemplo, la temperatura ambiente 
se puede considerar bastante baja, ya que la relación entre ella 
y T, se diferencia poco de la unidad. 

No hay posibilidad de describir aquí, detalladamente todas las 
particularidades del comportamiento de las substancias a bajas 
temperaturas. Por eso nos limitaremos, sólo a algunas objeciones 
generales sobre los fenómenos a bajas temperaturas y sobre las pro- 
piedades de las distintas clases de substancias en estas condiciones. 

Para las temperaturas más bajas, que se obtienen con ayuda del 
helio líquido (temperatura «del helio») y tanto más, para las obteni- 
das por el método magnético, los movimientos térmicos resultan 
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estar tan debilitados que en muchos casos no juegan un gran papel. 
Debido a esto, parece como si se descubriesen las interacciones 
complejas entre los átomos y moléculas, que están condicionadas por 
su estructura y que se enmascaran completa o parcialmente por la 
influencia de los movimientos térmicos para temperaturas más 
altas. Pero ya que los átomos y las moléculas están compuestos de 
partículas, que se someten a las leyes de la Mecánica Cuántica, 
entonces, para temperaturas próximas al cero absoluto, se hacen 
más sensibles los efectos cuánticos y algunos fenómenos tienen un 
carácter, puramente, cuántico. Con uno de estos fenómenos nos 
pondremos en comocimiento al final de este capítulo. 

Los gases a bajas temperaturas. Para temperaturas y presiones 
corrientes se puede considerar con gran exactitud que los gases son 
ideales. Esto significa, que las moléculas de los gases se comportan, 
como si no actuasen completamente, entre sí,. y por eso se le adjudi- 
ca a cada molécula, sólo la energía cinética de los movimientos tér- 
micos. i 

Sin embargo, en la realidad siempre existe la interacción entre 
las partículas, y las moléculas del gas, de hecho poseen, no sólo una 
energía cinética, sino también potencial; condicionada por las 
fuerzas de interacción y dependiente de sus .distancias mutuas. 
Pero a altas temperaturas, cuando es grande la energía cinética de 
las moléculas, la energía potencial se puede despreciar en compara- 
ción con ella y considerar al gas ideal. Para una temperatura baja 
crece el papel relativo de la energía potencial, lo que origina desvia- 
ciones en la idealización de las propiedades de los gases. 

La ley de los estados correspondientes, ($ 70) basada en la ecua- 
ción reducida de Van der Waals 


(+$) (0-3)-30 


permite determinar, inmediatamente, si es alta o baja la temperatu- 
ra dada para esta 0 aquella substancia. Evidentemente, deberemos. 
considerar bajas, aquellas temperaturas para las cuales 0 = Fr 
cr 
es próximo a la unidad o menor que ella. . 

Así por ejemplo, para los vapores de agua (T,,=647,1K) la 
temperatura ambiente (7 = 290 K) es una temperatura muy baja, 
porque 


T 290 
al a 0,45. 


También se puede considerar baja para el xenón (Ter = 289,1 K): 


To 29 
Ter 289,1 


zí. 
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Pero para el oxígeno (Ter = 154,2 K) la temperatura ambiente 
ya deberá considerarse alta, e que 0 es mucho mayor que la unidad: 


T _ 29 
Tor 154,2 


La complejidad de las fuerzas de interacción entre las moléculas 
del gas, conduce a que no sea, suficientemente, exacta la ecuación 
de Van der Waals para las temperaturas bajas. Como ya fue indicado 
en el capítulo V, para temperaturas próximas o inferiores a la crítica, 
la ecuación de estado, que más está de acuerdo con la experiencia, 
tiene en forma de serie (para 1 mol) la expresión siguiente 


== 1,88, 


rl...) (117.1) 


en la cual están reflejadas las fuerzas de interacción en dependencia 
de la temperatura por los coeficientes viriales B, C, etc. 

El primer término de la serie, corresponde a la ausencia de las 
fuerzas de interacción: si nos limitamos a este término, entonces, 
como se ve de la ecuación (117.1) obtenemos la ecuación de estado 
del gas ideal. El segundo coeficiente virial B, refleja aquellas interac- 
ciones en las cuales participan dos moléculas que se aproximan 
(la interacción por pares), el tercer coeficiente, tiene en cuenta las 
interacciones, ligadas con el aproximamiento a un tiempo de tres 
partículas, etc. > 

Si la presión del gás no es excesivamente grande, entonces, sólo 
juega un papel el segundo término de la serie, es decir, el segundo 
coeficiente virial, ya que la probabilidad de encuentro (choques) 
de tres partículas (tanto más de cuatro o más) puede hacerse notorio, 
sólo para grandes densidades del gas. El cálculo exacto del segundo 
coeficiente virial puede ser realizado solamente teniendo en cuenta 
la estructura de los átomos y las leyes cuánticas. 

Como se recordó (véase el cap. V) para unas determinadas apro- 
ximaciones, la ecuación (117.1) se transforma en la ecuación de Van 

-der Waals. 

Para las temperaturas más bajas sólo dos substancias, el hidró- 
geno y el helio, se puejen hallar en estado gaseogo con una presión 
apreciable. Todos los demás gases se solidifican a una temperatura 
mucho más alta, y la tensión de sus vapores se hace insignificante- 
mente pequeña. Pero en ambos gases de «temperatura baja» se obser- 
van los efectos cuánticos apreciables. Rigurosamente hablando, las 
temperaturas críticas bajas del hidrógeno y del helio son de por sí 
efectos cuánticos. 

Los líquidos a bajas temperaturas. El dominio de existencia del 
estado líquido está limitado” por el punto crítico por parte de las 
altas temperaturas, y por el punto de solidificación, por parte de 
las temperaturas bajas (la última depende de la presión, véase el 
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cap. IX). El cambio de las propiedades de los líquidos al pasar a las 
bajas temperaturas (próximas al punto de solidificación), se reduce 
al crecimier.to del coeficiente de tensión superficial y a un fuerte 
aumento del coeficiente de rozamiento interno. Para algunas subs- 
tancias, el crecimiento de la viscosidad conduce incluso a que el 
líquido adquiera algunos rasgos de cuerpo sólido y, ante todo, la 
capacidad de conservar no sólo el volumen, sino la forma. 

Como ya recordamos anteriormente, para las temperaturas 
más bajas se observan algunos fenómenos cuánticos específicos, 
que no se pueden considerar resultado del cambio paulatino de las 
propiedades de la substancia con la disminución de la temperatura. 
Estos fenómenos surgen de un salto, para una temperatura comple- 
tamente determinada, y no tienen análogos para las altas tempera- 
turas. Nosotros tenemos presente los fenómenos de superconducti- 
bilidad y superfluidez. El primero de ellos consiste en la desapari- 
ción de un salto de la resistencia eléctrica en los metales y se observa 
en un número bastante grande de metales puros y de aleaciones. 
El segundo se refiere a una única substancia de la naturaleza, al 
helio puro. 

En el siguiente apartado describiremos esta propiedad no co- 
rriente del helio líquido y de los fenómenos con él enlazados. 
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El helio líquido es admirable, ante todo, porque es el líquido 
más frío de la naturaleza. El helio corriente (He*), compuesto de 
átomos con peso atómico 4, tiene la temperatura crítica de 5,25 K. 
Por consiguiente, en estado líquido puede existir sólo a una tempera- 
tura más baja que ésta. Hierve a 4,21 K bajo una presión de 1 atm. 
El isótopo raro del helio con peso atómico 3 (He?) tiene una tempera- 
tura crítica todavía más baja. Ella es igual a 3,35 K. y bajo la pre- 
sión de sus vapores igual a 1 atm, el He* líquido hierve a 3,195 K. 

Todas las demás substancias, ya a unas temperaturas muchísimo 
más altas, pasan al estado sólido. El helio líquido no se solidifica 
incluso a temperaturas mucho más próximas al cero absoluto y todo 
esto indica que, incluso para el cero absoluto, el estado, normal del 
helio es el estado líquido. Esto no significa, sin embargo, que 
el helio en general no pueda ser sólido. Pero puede ser llevado 
al estado sólido, sólo a una presión elevada, tanto más alta, cuanto 
mayor sea la temperatura. Incluso, para el cero absoluto, para la 
cristalización del helio se exigiría una presión de 25,27 atmósferas. 

"La propiedad más importante del helio líquido es la existencia 
de sus dos modificaciones, que pasan una a la otra para 2,186 K 
(el paso a esta temperatura se realiza para la presión de sus vapores 
de una atmósfera. Para una presión más elevada, la temperatura del 
paso es más baja). Estas dos modificaciones se llaman He I y He H. 
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El punto del paso He I — He II, corrientemente, se llama punto A. 
Esta denominación ha sido tomada debido a la forma de la curva 
, de dependencia entre la temperatura y la capacidad calorífica del 
helio líquido, que recuerda a la letra À (fig. 145). El salto de la capa- 
cidad calorífica en el punto del paso en un rasgo importante del 
mismo, que lo diferencia de ta- 

Ch les transformaciones, como por 
ejemplo, la formación de vapor, 
o la fusión, que no van acompa- 
ñadas con salto de la capacidad 
calorífica, pero en las cuales se 
segrega el calor latente (véase el 
cap. IX). El paso de He I a He 
II se realiza sin desprendimiento 
o absorción del calor latente. 

El helio He 1 líquido, es de- 
cir, el helio líquido más arriba 
del punto A, posee las propie- 

FIG, 145 dades normales de los gases 
: - licuados, si no tenemos en cuen- 
ta su temperatura tan baja. En su aspecto exterior es un líquido 
incoloro que hierve violentamente, con un desprendimiento abun- 
dante de burbujas. La densidad del helio líquido es próxima a 
0,12 g/cm?. La modificación de temperatura más baja del He 
11 líquido se diferencia bruscamente en sus propiedades, tanto 
del He I, como «de todos los demás líquidos de la naturaleza. 
Incluso el aspecto exterior del He II líquido se diferencia, brusca- 
mente del He I, en que, inmediatamente, después de la disminución 
de la temperatura, más bajo del punto À se suspende la ebullición 
violenta y la formación de burbujas. Sobre las causas de este fenó- 
meno, se hablará más adelante. 

. Helio II líquido. Superfluidez. La particularidad más patente 
del He II líquido es la superfluidez. Esta propiedad que no posee 
ninguna otra substancia (sin excluir tampoco al isótopo ligero del 
helio), consiste en que el He II líquido durante su fluencia a través 
de un capilar delgado, de una ranura, etc., no sufre ningún rozamien- 
to. La fluencia del He 11 líquido se realiza de tal modo, como si su 
viscosidad fuese igual a cero (P. L. Kapitsa, año 1940). 

Como se sabe, la viscosidad (rozamiento interno) está ligada con 
el transporte de la cantidad de movimiento (impulso) desde una capa 
del líquido o gas en movimiento a otra. Este proceso se realiza duran- 
te el choque de las moléculas, que realizan los movimientos térmicos 
al unísono con el movimiento ordenado de todo el líquido o del gas 
en su conjunto. : 

El He I líquido como cualquier otro líquido posee una viscosi- 
dad, a pesar de ser muy pequeña, no mayor que el helio gaseoso 


$ 118. Helio Hgiido 431 


(cerca de 2-107* poises). La fluencia del He 1 se realiza de la misma 
manera que la fluencia de los líquidos corrientes. Pero en el paso 
a través del punto À inesperadamente, disminuye la viscosidad del 
helio por lo menos en un millón de veces y queda menor de 107% 
poises, es decir, es prácticamente igual a cero (recordemos que la 
viscosidad del agua es igual a 107? poises). Esto significa, que el 
He II líquido puede pasar libremente a través de los capilares más 
delgados, de las ranuras y orificios impenetrables incluso para 
el gas. Y precisamente, en los capilares más delgados el He ÍI se 
caracteriza por las leyes que se diferencian, radicalmente, de las 
leyes de fluencia delos líquidos corrientes. . 

La velocidad de fluencia en los líquidos corrientes se determi- 
na como sabemos por la ecuación de Poiseuille 


y será Ap 


s| 


donde V es el volumen del líquido que pasa en 1 s a través de.la sec- 
ción del tubo, Ap es la diferencia de presiones, l y r son la longitud 
y el radio del tubo, ņ es la viscosidad del líquido. La velocidad 
de fluencia, para la viscosidad dada crece con ei aumento de Ap y 
decrece con el crecimiento de l. 

La velocidad de fluencia del He 11 líquido en los capilares delga- 
dos (10-4 — 10-5 cm) no depende en general de la diferencia de pre- 
siones y de la longitud del capilar, y con el aumento del diámetro 
del capilar la velocidad no crece, sino disminùye. Esto muestra que 
el movimiento del He 11 en tales capilares es, completamente, sin 
viscosidad. Sin embargo, existe una velocidad de fluencia determi- 
nada, llamada velocidad crítica, por encima de la cual empiezan a 
actuar las fuerzas de rozamiento y el movimiento se hace viscoso. 
La magnitud de la velocidad crítica crece:con ¿a disminución de la 
temperatura y sólo para las teniperanivas más bajas se hace una mag- 
nitud constante. 

En los capilares anchos («anchos para el He II son los capilares 
más anchos que 1073 cm) la fluencia del He 11 líquido se verifica 
un poco diferente. Aquí no existe una determinada temperatura 
crítica, por encima de la cual aparecen las fuerzas de rozamiento. 
La velocidad en los capilares anchos es proporcional a la diferencia 
de presiones. Esto significa, que si en los capilares estrechos no 

existen en general las fuerzas de rozamiento, incluso hasta la veloci- 
dad crítica, en los anchos estas fuerzás existen para casi todas las 
velocidades, pero son, suficientemente, pequeñas para no impedir 
el crecimiento de velocidad con el aumento de la diferencia de pre- 
siones. En los capilares anchos, no hay, por consiguiente, fluencia 
de He II sin viscosidad por completo. Sin embargo, también aquí 
se diferencia, fuertemente, la ley de fluencia de las leyes corrientes. 


1 
r 


432 Cap. VIII. Bajas temperaturas 


La propiedad admirable de la superfluidez observada en el 
He II, no se puede explicar con ayuda de las representaciones corrien- 
tes sobre el estado líquido. Estas representaciones se refieren a los siste- 
mas moleculares corrientes, en los que juegan un gran papel los movi- 
mientos térmicos. El helio líquido, sólo existe para las temperaturas 
más bajas, cuando se hace muy pequeña la energía de los movimien- 
tos térmicos. No es de extrañar que en estas condiciones pueden 
ocurrir fenómenos que no se observan para temperaturas más altas. 
La propiedad de superfluidez, como todos los demás fenómenos que 
se realizan para temperaturas próximas al cero absoluto, resultan 
ser efectos cuánticos, es decir, fenómenos, que sólo pueden ser expli- 
cados por la Mecánica Cuántica. Tal explicación fue dada por L. D. 
Landau en el año 19441. 

La esencia de la teoría de Landau consiste en lo siguiente. 

El helio líquido para la temperatura del cero absoluto, como 
cualquier otra substancia, se encuentra en tal estado, en el cual 
no puede cambiarse la energía (y el impulso) de sus átomos. Por 
eso, durante el movimiento en relación a cualquier otro cuerpo, por 
ejemplo, a las paredes del capilar (o lo que es lo mismo, durante 
el movimiento del cuerpo en relación al líquido), el líquido no puede 
aumentar su impulso o energía (excitarse), si la velocidad de este 
movimiento relativo, es menor que una velocidad crítica determi- 
nada. Está claro, que el líquido, cuyas partículas no pueden inter- 
cambiar el impulso con los demás átomos, no posee viscosidad, es 
un superfluido. : de e 

Para la temperatura diferente del cero absoluto, el helio líquido 
se excita, pero esto ocurre como si sólo se excitara parte del líquido. 
La parte restante queda sin excitar, es decir, queda.en el mismo 
estado en que estaba para el cero absoluto. De tal modo, para todas 
las temperaturas superiores al cero absoluto e inferiores al punto 
À, el helio líquido se comporta como una mezcla de dos componentes, 
la excitada y la no excitada. La primera posee viscosidad y la segun- 
da no la posee. Cada una de estas componentes posee su densidad, 
pero durante el experimento se mide, naturalmente, la densidad 
total del líquido. Si designamos la densidad de la componente normal 
por pn, de la superfluida por p, y la densidad total por p, entonces, 
conociendo la dependencia entre p y la temperatura y una de las 
componentes Pn O Ps, se pueden determinar también estas últimas. 


Por medio experimental es posible determinar la relación E l 
=f (T). Por eso, conociendo a p y En y suponiendo que p = pn + 


+ p. se pueden calcular los valores de p, y ps y su dependencia de la 
temperatura. Es evidente, que durante el cambio de temperatura 
desde 0 K hasta el punto 4 el valor de p, varía desde cero hasta p, 
y Ps desde p hasta cero: para el cero absoluto, todo el líquido es 
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superflúido, y más arriba del punto A, todo el líquido es normal, 
viscoso. Desde este punto de vista, el paso He I — He II consiste en 
que en el helio líquido normal aparece la componente superfluida, 
cuya cantidad crece con el descenso sucesivo de la tempera- 
tura. 

El helio líquido es una substancia que de hecho se puede observar 
como si fuesen las condiciones del cero absoluto (que es inaccesible 
como sabemos). Y ésta es una substancia única en la naturaleza. 

El cuadro descrito del He II líquido permite comprender la 
peculiaridad en la fluencia de este líquido a través de los capilares, 
sobre los que se habló anteriormente. 

En realidad, la fluencia del helio líquido a través de capilares 
se realiza, naturalmente, por las dos componentes del líquido. Pero 
la componente normal sufre con ello acción de la fuerza de rozamien- 
to, sobre la componente superfluida no actúa esta fuerza. Mien- 
tras más estrecho sea el capilar, tanto menor será la participación 
de la componente normal, que sufre la máxima resistencia en tales 

capilares. En los capilares más estrechos, la componente normal 
` no puede, prácticamente, tomar parte y la fluencia resulta ser sin 
viscosidad. En los capilares anchos se hace más sensible el papel 
de la componente normal y ya no se puede observar una fluencia, 
completamente, sin viscosidad. Sin embargo, gracias a la presencia 
de la componente superfluida, las leyes corrientes de la Hidrodi- 
námica tampoco se cumplen en este caso. En la actualidad está 
establecido, experimentalmente, que el fenómeno de la superfluidez 
se observa en el He? líquido.. Pero esta substancia sólo se hace su- 
perfluida a una temperatura de algunos grados Kelvin. 

Películas finas en el helio 11. Las propiedades descritas de la 
superíluidez del helio líquido están estrechamente ligadas con otro 
fenómeno, la formación de una película móvil delgada de He II 
líquido, sobre la superficie de cualquier cuerpo sólido que está 
en contacto con él. 

Este fenómeno consiste en que, cuando se sumerge parcialmente 
cualquier cuerpo en el He II líquido, teniendo la parte superior del 
cuerpo una temperatura más elevada que el líquido, entonces, a lo 
largo de la parte no sumergida se eleva una película fina de líquido 
y llega hasta aquella parte de la superficie del cuerpo, donde la 
temperatura es mayor que el punto A. Aquí se evapora la mayor 
parte de la película. Por supuesto, tal película también se forma 
en las paredes de la propia vasija en donde se conserva el He II, más 
arriba de su nivel. Observemos que esta película aumenta el área de 
su superficie, de la cual se realiza la evaporación del helio líquido 
y dificulta la evacuación de sus vapores. 

Como ya se indicó, la película de helio líquido es móvil y se 
mueve hacia el lado donde la temperatura es más elevada. Si la 
superficie del cuerpo tiene una misma temperatura en toda su exten- 
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sión (más baja del punto A), entonces, la parte de superficie no : 


sumergida se recubre con una película inmóvil. 

Como ejemplo interesante de la formación y movimiento de la 
película de He 11 puede servir, la representación esquemática de la 
fig. 146. 

Si sumergimos un tubo de ensayo vacío en el He 11 líquido como 
está indicado en la fig. 146, a, entonces, sobre la pared exterior del 
tubo de ensayo se forma una película de líquido. Moviéndose hacia 
arriba por la pared, ella entra en el interior del tubo de ensayo y al 


FIG. {146 


ifn y al cabo el líquido rellena el tubo de ensayo, de modo que el 
nivel del líquido en el tubo de ensayo y en la vasija donde está 
sumergido resultan ser iguales. 

Si por el contrario, se ha sumergido en el depósito un tubo de 
ensayo, en el cual el nivel del helio líquido es más alto que en el 
propio depósito, entonces, el helio líquido, moviéndose por la pelí- 
cula que se forma en el interior del tubo de ensayo, sale de él, hasta 
que no se iguale el nivel del líquido en el tubo de ensayo y en el 
exterior (fig. 146, b). 

Por último, si colgamos el tubo de ensayo con helio líquido sobre 
el nivel de líquido en el depósito (fig. 146, c), entonces, gracias a la 
película, el helio pasará por las paredes del tubo de ensayo y caerá 
en gotas sobre el depósito hasta que salga todo el helio del tubo de 
ensayo. Por consiguiente, debido a la película no se puede conservar 
el helio líguido en la vasija abierta, que tenga todas sus paredes 
a una temperatura inferior al punto A 
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Como muestran las mediciones, el espesor de la película es, 
aproximadamente, igual a 2-10-°. cm, es decir, cerca de 100 capas 
atómicas (A. Kikóin y B. Lázariev, año 1939). 

Es interesante, que la dependenzia. entre la velocidad de fluencia 
del He II líquido en la película y la temperatura tenga la misma 
forma que para la velocidad de fluencia en los capilares estrechos. 
Igual que para esta última, la velocidad del movimiento en la 
película no depende de la diferencia de alturas. Por último, para la 
fluencia en la película, lo mismo que para la fluencia a través de capi- 
lares estrechos, existe una velocidad crítica determinada, por enci- 
ma de la cual la flħtencia deja de ser sin viscosidad. Todo esto, per- 
mite considerar que la fluencia del helio líquido en los capilares 
estrechos no es volumétrica, sino que se realiza principalmente en la 
capa adjunta a la pared, y precisamente esta fluencia es realizada 
por la componente superfluida del He H líquido. 

El fenómeno de formación de películas de líquido, por sí mismo 
no es una propiedad exclusiva del He II líquido. Muchos otros lí- 
quidos también forman tales películas (el keroseno es el ejemplo más 
conocido). La causa de su formación son las fuerzas de interacción 
entre las partículas del líquido y del cuerpo sólido. Pero en los 
líquidos corrientes la viscosidad dificulta la formación y movimiento 
de tales películas. En el helio debido a su superfluidez, se forma, 
fácilmente la película y se mueve sin dificultad. De tal modo los 
fenómenos de la película del He II líquido son una conclusión prin- 
cipal de su particularidad, de la superfluidez. 

Efecto termomecánico en el helio 11. Ya señalamos que el movi- 
miento del helio líquido en la película se realiza con la existencia 
de una diferencia de temperaturas dirigida, | 
psecisamente, en dirección de la temperatura . 
más alta. Este movimiento resulta ser un 
caso particular del tal llamado efecto termo- 
mecánico, que consiste en que, cuando en el 
capilar delgado con helio líquido existe un 
flujo de calor, entonces, en dirección contraria 
a este flujo se origina un flujo del líquido. 

Este fenómeno se observa, fácilmente, por 
ejemplo, en un dispositivo sencillo represen- 
tado, esquemáticamente, en la fig. 147. 

Una vasija con un calentador en su inte- 
rior, está dotada de un capilar sumergido en 
un baño con helio líquido: (la vasija repre- 
sentada en la fig. 147 está cerrada por arriba, pero también puede 
estar abierta). Durante la ausencia de corriente en el calentador, el 
nivel de líquido en el interior de la vasija y en su exterior son igua- 
les. Pero al conectar la corriente en el calentador se crea un flujo de 
calor a través del helio en el capilar,- digirido hacia el líquido del 
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baño. A su encuentro se origina un flujo de He II líquido y, como 
resultado, se eleva el nivel de líquido en la vasija. 

El efecto termomecánico se manifiesta con una brillantez par- 
ticular en el llamadc fenómeno de fontanado. El dispositivo corres- 
pondiente para su observación está representado en la fig. 148, 
El representa en sí un tubo estrecho largo capilar, cuya parte infe- 
rior está ensanchada y rellena por completo con polvo fino obscuro 


Y 


FIG. 148: : FIG. 149 

(por ejemplo, carborundo). El tubo está sumergido en el He II 
líquido, como se en en la fig. 148. Si dirigimos a la parte ensan- 
chada inferior un haz dde luz, de modo que se calienten los polvos, 
entonces, el calor que pasa a través del helio líquido, que rellena 
los canales finísimos- que hay entre las partículas de polvo, se trans- 
mite al helio exterior. Entonces, desde el baño en dirección contra- 
ria se precipita hacia el tubo el helio líquido, y sale en forma de fuente 
de su extremo superior abierto. Esta bomba peculiar de helio puede 
elevar el líquido a la altura de 30 cm. 

El efecto termomecánico se puede observar también en un dis- 
positivo tal, en el cúal la película de He II puede jugar el papel 
de capilar estrecho. En la fig. 149 se muestra tal aparato. 

Una vasija cilíndrica abierta, provista de un calentador eléc- 
trico, se sumerge en un baño de helio. Debido a la película, él se 
rellena rápidamente con helio líquido, de modo que se iguala el ni- 
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vel del líquido en la vasija y en su exterior. Si ahora hacemos pasar 
a una corriente eléctrica a través del calentador, entonces, a lo largo 
de la película lega un flujo de calor al helio exterior, y en dirección 
contraria se origina un flujo de líquido. Como resultado, se eleva 
el nivel del líquido en la vasija. 

El fenómeno asombroso que acabamos de describir, también 
puede ser explicado por la propiedad de la superfluidez del He II 
líquido. En efecto, el calentamiento del He II líquido, conduce al 
empobrecimiento de la parte calentada en la componente super- 
fluída. Por eso, a ambas partes del capilar o de la película, se forma 
una diferencia de concentraciones de esta componente. Ya que su 
viscosidad es igual a cero, entonces, a través del capilar o de la 
película, se realiza una igualación de concentraciones. 

El efecto termomecánico, de tal modo, nos recuerda algo al fe- 
nómeno de la ósmosis, en donde el capilar o la película juegan el 
papel de tabique semipermeable. 

Efecto mecanicotérmico. A la par del efecto termomecánico, que 
acabamos de describir, también existe el efecto inverso a él, que se 
puede llamar efecto mecanicotérmico (o 
mecanicocalorífico). El consiste en 
que, si por un capilar o película fluye 
el He II líquido, entonces en dirección 
contraria a este flujo del líquido se ori- 
gina un flujo de calor. A consecuencia 
de esto, aparece una diferencia de 
temperaturas entre aquella parte del 
líquido de donde sale el helio y aque- 
lla donde entra. Este fenómeno se 
puede observar, por ejemplo, en el 
aparato mostrado en la fig. 150. 

La vasija cerrada (a excepción de 
un pequeño orificio) provista de un 
termómetro de .resistencia, se sumer- 
ge en un recipiente con He IT líquido. 
A través de un conjunto innumerable 
de finísimos capilares, en el polvo que 
cierra el orificio inferior de la vasija, 
penetra en la vasija el helio líquido y 
la llena hasta el nivel del líquido 
en el depósito. Si elevamos ahora FIG. 150 
la vasija sobre el líquido del depó- 
sito, entonces, el helio líquido saldrá de la vasija a través de los 
canales finos del polvo. Con ello, el termómetro indica una elevación 
de temperatura del helio líquido en la parte superior de la vasija. 
Esto se explica con que a través de los canales finos pasa, precisa- 
mente, la componente superflúida, es decir, aquella parte de líquido, 
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que no posee entropía, y que se encuentra, por lo tanto, en las condi- 
ciones del cero absoluto. 

Es evidente, que si medimos la temperatura allí donde cae 
el helio que sale, resulta que en este lugar desciende la temperatura. 
Por lo tanto, el «filtrado» del helio líquido a través de pequeños 
capilares, puede servir, por lo menos por principio, como método para 
obtener temperaturas más bajas que la temperatura del helio líquido. 

El efecto mecanotérmico con relación a la Termodinámica es, 
evidentemente, inverso al termomecánico. 

. Conductibilidad calorífica del helio II líquido. La conductibi- 

lidad calorífica, se refiere al número de propiedades del helio líquido 
que sufre un cambio brusco en el punto A. Por su conductibilidad 
calorífica, el He I líquido (como por su viscosidad) es parecido a los 
gases, y no sólo por el valor numérico del coeficiente de conductibi- 
lidad calorífica, sino también porque para el helio líquido como para 
los gases, es justa la relación siguiente: 


£=c 
1 =tvy, 

donde x, es el coeficiente de conductibilidad calorífica, n es el coefi- 
ciente de viscosidad y cy es la capacidad calorífica específica para 
volumen constante. 

Pero al pasar a través del punto A, la conductibilidad calorífica 
del helio líquido, crece de repente, aproximadamente, en 5-10% veces, 
de modo que la conductibilidad calorífica del helio líquido, resulta 
ser cien veces mayor que en los mejores conductores metálicos del 
calor. Por consiguiente, el He II líquido, no sólo es superfluido, sino 
también «supertermoconductor». 

Sin embagro, se ve fácilmente, que la conductibilidad calorífica 
observada, no es conductibilidad calorífica en el sentido corriente 
de esta palabra, y que en el He II líquido, el transporte del calor 
se realiza de un modo más complejo que el mecanismo de la conducti- 
bilidad calorífica. En efecto, para transportar el calor, es necesaria, 
como sabemos, una diferencia de temperaturas. Pero en el He II 
líquido, con la existencia de una diferencia de temperaturas se ori- 
gina un flujo de la componente superflúida, dirigido contra el flujo 
de calor (efecto termomecánico). La transmisión de calor en el He II 
líquido por eso va, indispensablemente, acompañado con un trans- 
porte de masa del líquido lo que, naturalmente, no ocurre durante 
la conductibilidad calorífica corriente. Esto significa, que la trans- 
misión del calor se realiza en el helio líquido, no tanto por con- 
ductibilidad calorífica, como por una convección peculiar de flu- 


jos especiales del líquido. 
La existencia de tales flujos al transportar el calor, fue señalado 


demostrativamente en los experimentos de P. L. Kapitsa, (el año 
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1941). Uno de estos experimentos está mostrado, esquemáticamente, 
en la fig. 151. To E, 

Una vasija de vidrio, no muy grande, con un calentador y un ter- 
mómetro soldados, termina en su parte inferior con un tubo delgado. 
La vasija se coloca en una vasija Dewar con helio líquido y frente 
al extremo del tubo, se colocan unas aletas ligeras en un colgante 
delgado. En el hilo del colgan- 
te se fija un espejito, que per- 
mite observar la torsión del 
hilo. 

Al hacer pasar la corriente 
a través del calentador y du- 
rante el calentamiento del lí- 
quido, se observa el giro de las 
paletas junto con el hilo col- 
gante. Esto significa, que él 
sufre la acción de la fuerza 
que puede ser originada sólo 
por el chorro de líquido que 
sale del tubo. Evidentemente, 
este chorro está compuesto de 
la componente normal del He 
11 líquido, ya que la com- 
ponente superflúida incapaz 
de cambiar su impulso, no 
puede originar una fuerza. 

El chorro de la componente 
mormal, que sale de la vasija FIG. 151 
deberá, naturalmente, com- ` 
pensarse con el chorro inverso ` 
de la componente superflúida (que por lo visto fluye en la capa 
adjunta a la pared del tubo). Pero este chorro dirigido hacia la 
fuente de calor, no actúa sobre la paletilla y no se manifiesta 
directamente. De tal modo, el transporte de calor en el He II 
líquido, está ligado con movimientos complejos en el líquido y 
ellos, precisamente, aseguran la aparente y, extraordinariamente, 
alta conductibilidad calorífica del He.1I líquido. Por lo visto, con 
estos movimientos se explica también la suspensión de la ebulli- 
ciónvisible del helio líquido, durante 'el paso por el punto À. 

Es natural que el carácter de los flujos del líquido y, por lo 
tanto, de la conductibilidad calorífica: en el He II líquido, deberá 
depender del espesor de los capilates,, ya que en los tubos delgados, 
sólo es posible la fluencia de la componeate superflúida. La conducti- 
bilidad calorífica, también deberá deperder de la velocidad de los 
flujos, ya que para velocidades superiores a la crítica, el flujo deja 
de ser sin viscosidad, incluso para la componente superflúida. 
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CAPITULO IX 


CUERPO SOLIDO 
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Para el cuerpo sólido es característica, como se sabe, la capaci- 
dad de conservar no sólo el volumen, como se observa en los líquidos, 
sino también su forma. Salvo la única excepción (el helio) todas las 
substancias pasan al estado sólido a unas temperaturas suficiente- 
mente bajas. Esto significa, que cuando las velocidades de los movi- 
mientos térmicos de:las partículas se hacen pequeñas, las fuerzas de 
interacción entre ellas limitan tanto el desplazamiento de los átomos, 
que el cuerpo adquiere la propiedad de conservar su forma y resta- 
blecerla después que cambió bajo la acción de una fuerza exterior. 
La capacidad de conservar la forma (elasticidad de la forma) es la 
diferencia exterior principal entre los cuerpos sólidos y las substan- 
cias líquidas y gaseosas. A la par de esto, los cuerpos sólidos poseen 
muchas otras propiedades, que los diferencia de los cuerpos líquidos. 
Y en muchos sentidos, estas diferencias son más profundas que las 
que dividen los líquidos y los gases. 

Entre tanto, esto se refiere no a todos los cuerpos sólidos. Existen 
substancias que según los síntomas de conservación de la forma, 
deberían relacionarse a los cuerpos sólidos, pero que en todo lo demás, 
no se diferencian de.los líquidos. Al número de estas substancias, 
llamadas substancias: amorfas, se refiere el vidrio, las diferentes 
resinas, masas plásticas. Las substancias de este tipo se comportan 
como líquidos con viscosidad anomálica grande, debido a la cual 
no pueden fluir a temperaturas corrientes o bajas. 

Sin embargo, al elevar la temperatura, disminuye su viscosidad 
y como dicen, paulatinamente se reblandecen y adquieren la pro- 
piedad de fluir, tan corriente en los líquidos. 

En contraposición a esto, en los «verdaderos» cuerpos sólidos, 
no se realiza tal reblandecimiento a pesar de que, al elevar la tem- 
peratura, pasan al estado líquido. Pero este paso se realiza no con 
el aumento paulatino de la temperatura, sino de un salto, para una 
temperatura completamente determinada para la substancia dada, 
la temperatura de fusión. Esta es una de las particularidades impor- 
tantes que diferencia los cuerpos sólidos «verdaderos» de los amorfos. 
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Esta y otras particularidades del estado sólido, indican sobre aquellas 
particularidades en la construcción de los cuerpos sólidos que no 
existen en los cuerpos líquidos y amorfos. 

El estado termodinámico del cuerpo sólido, lo mismo que del 
líquido y del gas, se determina por los parámetros de estado ya 
conocidos por nosotros, por el volumen, la presión y la temperatura. 
Para el gas ideal, la ecuación que liga estos tres parámetros, es decir, 
la ecuación de estado, fue deducida lo suficientemente rigurosa, 
a base de determinadas suposiciones sobre las propiedades y el com- 
portamiento de las moléculas gaseosas. Para los gases reales y los 
líquidos, ya no se pudo obtener una ecuación de estado exacta, debido 
a la complejidad de considerar las fuerzas de interacción entre las 
partículas. Aquí tuvimos que darnos por satisfecho con las ecuaciones 
aproximadas y en particular con la ecuación de Van de Waals. No es 
de extrañar, que para la explicación y descripción de muchos fenó- 
menos en los líquidos, estas ecuaciones no pueden ser utilizadas 
directamente. 

En el caso de los cuerpos sólidos, la tarea resulta ser todavía 
más difícil y tampoco se puede escribir para ellos la ecuación de 
estado en forma explícita. 

La ligazón entre los parámetros de estado se puede, sin embargo, 
establecer experimentalmente, para algunas tareas particulares con- 
cretas. Pero las ecuaciones obtenidas de tal forma no tienen un 
carácter universal. Así, por ejemplo, de la experiencia se conoce la 
ligazón que hay entre el volumen del cuerpo. y su temperatura para 
una presión constante, es decir, la forma de la función V = f (T). 
Ella describe el fenómeno conocido de la dilatación de Jos cuerpos. 
De la experiencia, también es conocida la ligazón que existe entre 
el volumen del cuerpo y la presión, para una temperatura constante 
V = f (p). Ella describe todas las deformaciones posibles de los 
cuerpos sólidos bajo la acción de las fuerzas externas. 

Las leyes de la Termodinámica que son por supuesto, también 
justas para los cuerpos sólidos permiten hallar una ligazón más 
compleja entre los parámetros de estado. 

Sin embargo, debido a la extraordinaria variedad de condiciones, 
en los cuerpos sólidos no se puede componer tal ecuación ¡universal 
que ligase a p, V y T que pudiese dar para la descripción de los cuer- 
pos sólidos lo que da, por ejemplo, la ecuación de Clapeyron para el 
gas ideal. 

Comenzamos el estudio de las propiedades del cuerpo sólido con 
el examen de aquellas particularidades que lo diferencian del líquido 


y del gas, y de aquellas propiedades que son consecuencia de estas * 


particularidades. 

Ahora podemos considerar establecido, que las propiedades de 
los cuerpos sólidos están condicionadas, principalmente, a que los 
átomos (o las otras partículas) están colocados en ellos no caótica- 
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mente, como en las substancias líquidas y gaseosas, sino en un 
orden determinado característico para cada substancia, y precisa- 
mente, en el cuerpo sólido tal colocación ordenada de los átomos se 
extiende a todo el volumen del cuerpo (así llamado orden lejano). 
Aquellos cuerpos que tienen una colocación regular de las partículas 
se llaman cristalinos. Sólo ellos deberían ser considerados como cuer- 
pos sólidos. En los cuerpos amorfos como también, por lo visto, 
en los cuerpos líquidos la colocación ordenada de las partículas se 
extiende sólo a los átomos vecinos (así llamado orden próximo). 
La causa del paso de los átomos a su colocación ordenada duran- 
te la formación del cuerpo sólido son, por supuesto, las fuerzas de 
interacción entre ellos. Ya que la formación del cristal durante el 
enfriamiento se realiza por sí mismo, los átomos se colocan en el 
cristal de tal modo que su energía potencial sea la mínima en el 
campo de las fuerzas de interacción y la propia fuerza es igual a cero. 
La naturaleza de las fuerzas de interacción entre los átomos es 
bien conocida. Ellas son fuerzas eléctricas de atracción y repulsión 
de las partículas cargadas positiva y negativamente (electrones 
y núcleos) que existen en cada átomo. Estas fuerzas son muy com- 
plejas, ya que aquí se trata de las interacciones de todos los electro- 
nes y núcleos de todos los átomos del cuerpo. Pero la cuestión consiste 
no en la multitud de fuerzas, sino lo que ocurre es que la Física Clá- 
sica no puede en general describirlas. 
Incluso un caso tan sencillo como la 
interacción sólo de dos átomos en la mo- 
lécula de hidrógeno no se puede descri- 
bir y explicar a base de la Física Clásica. 
Solamente la Mecánica Cuántica da 
la solución de la cuestión, pero esto sale 
de los límites de nuestro curso. Aquí 
sólo señalamos que la dependencia de las 
fuerzas de interacción F de dos átomos 
con relación a la distanciar que hay 
entre ellos está representada en la fig. 152. 
A grandes distancias los átomos, prácti- 
FIG. 152 camente, no actúan uno con otro, de 
modo que esta fuerza se considera igual a 
cero. Al disminuir la distancia r se origina la fuerza de atracción entre 
los átomos (el signo negativo de la fuerza significa que ella tiene 
el carácter de fuerza de atracción). Esta fuerza crece en su valor 
absoluto con la disminución de r hasta una distancia determinada r,. 
Luego la fuerza disminuye, y a una distancia rọ entre los átomos se 
hace igual a cero. Durante la disminución sucesiva de r de nuevo 
aparece la fuerza, pero ya como fuerza de repulsión que crece, rápi- 
damente, con la disminución de la distancia entre los átomos, tendien- 
do al infinito para r — 0. 
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Esta curva F (r) que corresponde a la curva semejante a ella de 
la dependencia entre la energía potencial e de interacción de los 
átomos y la distancia r está repre- 
sentada en la fig. 153. La semejanza 
de las curvas no nos debe extrañar, 
ya que F y U están vinculadas, 
como es conocido, por la relación 


a 

Para una distancia igual a rọ 
entre los átomos, cuando la fuerza 
de interacción es igual a cero, la 
energía potencial pasa por un míni- 
mo. Está admitido decir que cuan- . 
do el átomo se encuentra en tal 
posición, él se halla en el fondo de FIG. 153 
un «pozo de potencial». Está claro 
que es una posición de equilibrio. En efecto, el equilibrio de la par- 
tícula se caracteriza, precisamente, con que la suma de las fuerzas 
aplicadas a ella es igual a cero, y la energía potencial es la mínima. 
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En los cristales, los átomos u otras partículas que forman los 
cristales (iones, moléculas) se colocan, como dijimos, anteriormen- 
te, en orden regular. Una de las consecuencias importantes de tal 
orden en la colocación de los átomos es la desigualdad de las pro- 
piedades del cristal en distantas direcciones, o la anisotropia como 
corrientemente llaman a esta desigualdad. 

En la colocación regular de los átomos, a lo largo de las distintas 
direcciones ellos, inevitablemente, están distribuidos con distinta 
concentración. Esto se ve claro en la fig. 154 en la cual está repre- 
sentado el esquema de la colocación de los átomos en el cristal, 
(sobre las designaciones adoptadas en este esquema se hablará más 
adelante; véase la pág. 453). Sólo.es necesario imaginarse que de tal 
modo también están colocados los átomos fuera del plano del dibujo, 
formando una red espacial en cuyos nudos se encuentran los átomos. 
Si hacemos pasar por los nudos de la red planos en distintas direccio- 
nes (representados en nuestra figura por líneas rectas), entonces, 
veremos que es distinta la densidad de colocación de los átomos en 
estos planos. Por consiguiente, en el cristal. existen planos «pobla- 
dos» de distintas formas con átomos. Con esto se explica principal- 


mente, la anisotropía de los cristales, que es su propiedad más carac- 
terística. 
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La anisotropía se manifiesta, por ejemplo, en que cuando se forma 
el cristal en tales condiciones que no influye en su crecimiento nin- 
guna acción exterior, entonces, él toma una forma determinada con 
unas caras características para cada cristal. El cristal resulta estar 
limitado por caras planas que forman entre sí ángulos, también 
propios sólo para la forma dada de los cristales. Estas caras repre- 
sentan, precisamente, a aquellos planos en los cuales están coloca- 
das las partículas con la menor densidad, de modo que durante el 


crecimiento de los cristales, precisamente a estos planos y no a otros 
se unen, principalmente, los nuevos átomos. Por supuesto, en los 
planos en que están colocados los átomos más densamente, están 
más fuertemente ligados unos con otros, ya que aquí las distancias 
mutuas entre ellos son: relativamente menores. Por otra parte, en la 
fig. 154 se ve que los planos rellenos, densamente, están colocados 
unos de otros relativamente más lejos que los planos «poblados» 
menos densamente. Es'decir, en los planos rellenos densamente, los 
átomos están fuertemente ligados unos con otros, pero la fuerza de 
interacción entre tales” planos es pequeña y ellos se separan con 
relativa facilidad uno de otro. Debido a esto, durante la destrucción 
mecánica del cristal siempre se puede observar que se rompe según 
unos planos determinados, así llamados planos de cruceros. El cristal 
de sal de piedra, por ejemplo, se rompe en pedazos que tienen 


MAR r 
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la forma de paralelepípedos rectangulares. Los pedazos del cristal 
de espato de Islandia tienen la forma de paralelepípedos, pero no 
rectangulares, la mica y el grafito se dividen en pequeñas placas, etc. 

Se podría pensar que el plano de ruptura de los cristales (el plano 
de clivaje) son precisamente aquellos planos, que contienen el mayor 
número de átomos. La existencia de los planos de crucero, es una 
de las propiedades características de los cristales. En aquellos casos, 


He~ 


FIG. 155 


cuando debido a las condiciones del crecimiento del cristal no pueden 
formarse en él caras regulares y, por eso, su forma es arbitraria, en 
él se conservan todas las demás particularidades del cristal y en 
particular la exfoliación. 

Geometría de la red cristalina. Una particularidad característi- 
ca del cristal como ya indicamos, es la colocación regular geométri- 
ca de sus partículas componentes (átomos, moléculas, iones). Por 
consiguiente, el cristal tiene una estructura periódica discontinua. 
Desde el punto de vista geométrico tal colocación periódica que se 
repite de las partículas, se puede realizar con ayuda de la operación 
del desplazamiento paralelo, que se llama traslación. 

Imaginémonos que desplazamos un punto determinado po 
(fig. 155) (supongamos que éste sea, por ejemplo, el centro de gra- 
vedad de la partícula) a lo largo 
de una recta en la distancia a a 
la posición p,; luego en una 
misma distancia a la posición 
Pa, y así sucesivamente. Con 
ayuda de la traslación a obte- 
nemos, de este modo, una serie 
de puntos o una cadena de una 
dimensión de puntos. La trasla- FIG. 156 
ción a se puede representar por 
un vector que tiene una dimensión determinada y un valor nu- 
mérico igual a «a llamado período de la traslación. 

Está claro, que con ayuda del vector de traslación a se puede 
representar un conjunto innumerable de desplazamientos, 2a, 3a, ete., 
en el caso general'ma, entre los cuales a es el menor. 

Si sometemos el punto pọ a la acción simultánea de dos opera- 
ciones de traslación a y b entonces, como resultado no se obtiene 
una serie de puntos, sino un conjunto plano de puntos (red) (fig. 156). 
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La posición de cualquier punto en esta red se determina por la suma 
vectorial. 


ma + nb, 


donde m y n son números enteros (incluyendo al cero). 

Por último, si el punto p, se somete a un tiempo a tres traslacio- 
nes diferentes a, b y c entonces se obtiene la llamada red espacial. 
La posición de cualquier punto, en este caso, se determina por la 
combinación correspondiente de los desplazamientos 


ma + nb + pe. 


La combinación de los tres vectores a, b y c se llama grupo de 
traslación. El -paralelepípedo formado por los vectores a, b yc 
se llama célula elemental (fig. 157). 


FIG. 157 


En cadaFplano que pasa por tres puntos cualesquiera de la red 
espacial, los puntos, (partículas) que están colocados en forma regu- 
lar, constituyen una red plana. Ellos representan los planos crista- 
linos que mencionamos anteriormente. Algunos de ellos (los «pobla- 
dos» más densamente) son los planos de crucero. 

Los vectores de traslación a, b y c son las distancias interató- 
micas en la red cristalina. Sus valores numéricos son, corrientemente, 
del orden de 1078 cm. 

Simetría de los cristales. Elementos de simetría. Gracias al 
cuadro de colocación regular que se repite periódicamente, de los 
átomos en el cristal, este último posee una simetría determinada. 

El concepto de simetría es completamente, corriente en la vida 
cotidiana. i 

Para todos es corriente, que el cuerpo humano es simétrico, que 
la esfera es simétrica, etc. ¿Con qué se caracteriza la simetría de un 
cuerpo? ¿En qué consiste, por ejemplo, la simetría del cuerpo huma- 
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no? La respuesta corriente, de que la simetría de nuestro cuerpo se: 
determina, porque está compuesto de dos partes iguales, la derecha 
y la izquierda, no puede considerarse como exacta. Por ejemplo, la 
mano derecha y la izquierda en general no son iguales, no se puede 
poner el guante derecho en la mano izquierda y al revés. Ambas 
manos se harán iguales si reflejamos una de ellas en un espejo plano. 
¡La imagen, reflejada en el espejo, del guante izquierdo se podría 
poner en la mano derecha! Si hacemos pasar imaginariamente un pla- 
no a lo largo de nuestro cuerpo a través de su mitad y si nos imagi- 
namos que este plano refleja como un espejo a ambos lados, entonces 
cualquier punto de una de las mitades del cuerpo (la exterior), al 
reflejarse en este plano, coincidirá con el mismo punto de la otra 
mitad del cuerpo. Este plano imagi- 

nario se llama plano de simetría -del.-........-- 


cuerpo. La simetría del cuerpo huma- - 
no consiste en que si realizamos la ope- 
ración de reflexión de una mitad del 
cuerpo desde el plano de simetría, . 
entonces ella coincide con la otra 
mitad; está admitido decir que el 
elemento de simetría en el cuerpo hu- 
mano es el plano de simetría. 

También es simétrica la figura re- 
presentada en la fig.. 158. Su sime- 
tría consiste en que ella coincide con- 7 FIG. 158 7 
sigo misma durante su giro en un 
ángulo de 60° alrededor del eje que pasa por su centro, perpen— 
dicular al plano del dibujo. Este eje se llama, eje de simetría de la 
figura y es su elemento de simetría. 

Hablando en general, la propiedad de simetría del cristal (o cual 
quier figura) consiste en la coincidencia consigo mismo del sistema 
de partículas del cristal (o en general, de cualquier. sistema de pun- 
tos) como resultado de algunas operaciones imaginarias, es decir,. 
pasa a una posición que no se diferencia de la inicial. 

Es cómodo representar una u otra simetría de un cristal, como el' 
conjunto de elementos simétricos por separado, cada uno de los. 
cuales corresponde a cualquiera de las operaciones que acabamos de 
recordar. Para el cristal en su conjunto existen cuatro elementos. 
.de simetría. Ellos tienen las siguientes designaciones: eje de simetría, 
plano de simetría, centro de simetría y eje de giro de reflexión si-- 
métrica. 

Eje de simetría. Si el cristal posee un eje de simetría (o eje de- 
giro como lo llaman algunas veces), entonces, puede hacérsele coin- 
cidir consigo mismo, es decir llevarlo a un estado que no se diferen- 
cie del inicial, por medio de un giro alrededor de este eje en un ángulo- 
determinado, i 
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En dependencia de la simetría del cristal, la magnitud del ángulo 
de giro, necesario para la coincidencia de él consigo mismo, pue- 


de ser de 360, 180, 120, 90 y 60 grados (es decir, z, donde n = 1, 2, 


3, 4 ó 6). De acuerdo a esto, el eje de simetría se llama de primero, 
segundo, tercero, cuarto o sexto orden. De consideraciones puramente 
geométricas se puede mostrar, que el giro alrededor del eje en cual- 
quier otro ángulo no puede conducir a la coincidencia del cristal 
consigo mismo, por eso, no puede existir eje de quinto orden, corres- 
. y a g 360 f ds 
pondiente al giro en un ángulo de q 72%, o un eje de un orden 
más elevado que el sexto. Esto está ligado a que, para la coincidencia 


del cristal consigo mismo, durante el giro del sistema, es necesario 


e 


FIG. 159 

que todo el espacio esté lleno sin dejar vacíos intermedios. Entre tan- 
to, se sabe que se puede rellenar todo el plano con triángulos, para- 
lelogramos, exágonos, pero no se puede hacer esto con pentágonos, 
-optágonos, octágonos, etc. 

En la fig. 159 están representados todos los ejes de simetría 
posibles; las cifras indican el orden de simetría. 

La figura representada en la fig. 158 evidentemente, posee un 
-je de simetría de sexto orden. El giro de la figura en un ángulo de 
>= 60° alrededor del eje que pasa por su centro perpendicular 


al plano del dibujo, la condvwce a la posición coincidente con la 
inicial. . 

Plano de simetría. Si coincide una mitad- del cristal con la otra 
durante la reflexión en un plano determinado, como en un espejo, 
-entonces este plano es un elemento de simetría del cristal y se llama 
plano de simetría. Para la figura representada en la fig. 160 tales 
elementos de simetría son, por ejemplo, el plano 1—1 y 2—2; las 
partes de la figura a ambos lados del plano son la reflexión (de espejo) 
una de la otra. 

Pera el plano 3— que también divide esta figura por la mitad, 
no es plano de simetría ya que la reflexión en este plano no hace 
coincidir una mitad con la otra. 
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Centro de simetría. Si existe un punto en el cristal que posee la 
propiedad, de que durante el cambio del radio vector r de cualquiera 
de sus partículas componentes del cristal, trazado desde este punto, 
por el vector contrario a él—r, el cristal pasa a un estado que no se 
diferencia del inicial, entonces, este punto llamado centro de simetría 
(o centro de inversión) es un elemento de simetría del cristal. 

Eje de giro y reflexión simétrica. A este elemento de*simetría 
conducen.el empleo a un tiempo de dos operaciones, un giro alrededor 
de un eje y una reflexión en el plano perpendicular al eje. Esto signi- 
fica que el cristal posee un eje de giro simétrico, si se le puede hacer 


FIG. 160 FIG. 161 


coincidir consigo mismo girándolo en un ángulo determinado alre- 
dedor del eje (fig. 161) y reflejándolo luego en el plano perpendicular 


e a z x : 21. A z 
a este eje. Si el ángulo de giro es igual a Sr » entonces, n determinará 


el orden del eje de giro y reflexión simétrica. 

La simetría de cualquier cristal se puede describir con ayuda de 
los cuatro elementos de simetría enumerados. 

Clases de simetría. Los elementos de simetría enumerados pueden 
combinarse en los cristales de distintas formas. En otras palabras, 
los distintos cristales pueden poseer varios elementos de simetría. 
Es evidente que mientras mayor sea el número de elementos de sime- 
tría que dispone el cuerpo dado, tanto más simétrico será, La esfera 
que posee un número infinito de ejes de simetría, planos de simetría 
y centro de simetría, es la figura más simétrica. 

El análisis detallado muestra (éste fue realizado"por A. V. Ga- 
dolin en 1867) que en total existen 32 combinaciones posibles de los 
elementos de simetría. Cada una de estas combinaciones posibles 
de los elementos de simetría se llama clase de simetría. 

En la naturaleza sólo pueden existir cristales que se refieren a una 
de estas 32 clases de simetría, lo que fue ratificado por la experiencia. 
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Así, por ejemplo, los cristales que poseen un eje de simetría forman 
cinco clases de simetría (de las 32), correspondientes a los cinco 
órdenes de estos ejes incluyendo también el eje de primer orden, cuan- 


-do- no hay absolutamente simetría. Cuatro clases forman los crista= + 


les que además del eje de simetría indicado también poseen ejes de 
segundo orden perpendiculares a él. 

Los cristales que poseen sólo un centro de simetría, forman una 
clase aparte, etc. - 

En la cristalografía está admitido unir las 32 clases de simetría 
indicadas en 7 sistemas de simetría (o singonía) que ¿levan las si- 
guientes denominaciones en orden del aumento de simetría: 

Sistema triclínico que une 2 clases de simetría. 

Sistema monoclínico donde entran 2 clases. 

Sistema rómbico, también con 3 clases de simetría. 

Sistema trigonal que une 7 clases. 

Sistema hexagonal con 5 clases. 

Sistema tetragonal con 7 clases. 

Sistema cúbico, que es el más simétrico y une cinco clases. 

La red de Bravais. Los elementos de simetría examinados en el 
apartado anterior y su clasificación se refieren a los cuerpos cristalinos. 
Estos elementos de simetría caracterizan a la simetría del cuerpo 
cristalino como un todo; esto es la llamada simetría macroscópica. 

Volvamos de nuevo a la estructura de la red cristalina. 

Anteriormente fue establecido que a la red se la puede hacer 
coincidir consigo mismo, es decir, puede ser llevada a una posición 
que no se diferencie de la inicial por medio de una traslación, es 
decir, con un desplazamiento paralelo a una determinada distancia 
en direcciones determinadas. 

Para la red cristalina, la traslación es el elemento de simetría 
fundamental. 

Como fue indicado, cualquier red cristalina puede ser represen- 
tada en forma de paralelepípedos colocados regularmente, de células 
elementales. Todas las células elementales que componen la red, 
evidentemente, son iguales en forma y en volumen y en cada una de 
ellas se encuentra un mismo número de átomos. En todos los vérti- 
ces de las células elementales se encuentran átomos iguales o grupos 
de átomos: todos estos vértices son, por eso, equivalentes unos a los 
otros y se llaman nudos de la red. 

A cada uno de estos nudos, es decir, a los vértices de las células 
elementales se les puede hacer coincidir con cualquier otro por medio 
de un traslado paralelo en uno de los períodos de la red. Sin embargo, ` 
estos nudos no son los únicos en la red. En la red pueden haber pun- 
tos que coinciden unos con otros con ayuda de los elementos de si- 
metría inherentes al cristal como un todo, es decir, por medio de 
giros y reflexiones. 

-En otras palabras, en la red cristalina se pueden combinar. los 
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desplazamientos sarilelos con elementos macroscópicos de simetría. 
Si el cristal posee, por ejemplo, algún eje de simetría o plano de sime- 
“tría, entonces, por medio “de un traslado=paralelo (traslación) de 


ellos en un período de la red se origina un conjunto infinito de tales ” 


ejes paralelos entre sí y de planos correspondientes de simetría: 

Además de esto, la combinación de la traslación y del giro alre- 
dedor del eje que coincide con la dirección de esta traslación, con- 
duce a un nuevo elemento de simetría, que se llama eje helicoidal. 

Análogamente, si se puede hacer coincidir un punto de la red 
con otro por medio de la combinación de la traslación de este punto 
y de su reflexión en el plano paralelo a la dirección de la traslación, 
entonces, se origina el correspondiente elemento de simetría, llamado 
plano de deslizamiento reflejado. El conjunto de nudos equivalentes 
de la red, que se pueden hacer coincidir unos con otros, sólo por 
medio de un traslado paralelo (traslación), forma la llamada red de 
traslación o red de Bravais del cristal. 

La red de Bravais representa en sí, por consiguiente, un para- 
lelepípedo construido por medio de un traslado paralelo de cualquie- 
ra de los nudos de la red en tres direcciones. En calidad de tales 
direcciones (ejes coordenados) se eligen las direcciones paralelas 
a los ejes de simetría del cristal o perpendiculares a sus planos de 
simetría. En cristalografía estas direcciones se eligen, corrientemen- 
te, en calidad de ejes cristalográficos. En los. paralelepípedos cons- 
truidos de tal modo, los nudos equivalentes (átomos) se pueden 
colocar, no sólo en los vértices, sino también en el centro de las 
caras y en el centro del plano diagonal. 

En el primer caso, la red de Bravais se llama, red con caras centra- 
das, en el segundo red con volumen centrado. i 

La relación entre las aristas a, b, c de la red de Bravais y de los 
ángulos entre ellas pueden ser diferentes. Con ello surge la pregunta 
¿cuántos tipos diferentes de redes de Bravais pueden existir? 

Se puede mostrar que en total existen 14 tipos diferentes de redes 
de Bravais. Ya que en calidad de ejes coorderados sobre los que se 
construyen estos paralelepípedos elementales han sido elegidos los 
ejes cristalográficos del cristal, entonces, cada una de las redes de 
Bravais puede ser referida a uno de los siete sistemas cristalográficos, 


indicados anteriormente. En la fig. 162 están expuestos todos los ` 


14 paralelepípedos elementales de las redes de Bravais en orden de 
su simetría creciente. En primer lugar está: situada la red menos 
simétrica triclínica 1, en la que los nudos están colocados en los 
vértices del paralelepípedo con unas longitudes de aristás a £ b 32 
+ c y unos ángulos entre ellas arbitrarios œ 5 $ s£ y = 907. A con- 
tinuación siguen: la monoclínica sencilla 2,: la monoclínica: con 
caras centradas 3, la rómbica sencilla 4, la rómbica con bases centra- 
das 5, la rómbica con volumen centrado 6, la rómbica con caras 
centradas le : TE 
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En la red exagonal 8, los nudos están colocados en los vértices 
de los'prismas exagonales regulares y en los centros de sus bases 
exagonales. A continuación siguen: la red romboédrica de Bravais 9, 
cuyo -paralelepípedo elementál representa un cubo estirado o com- - 
primido a lo largo de la diagonal espacial (romboedro); la tetragonal 


FIG. 162 


sencilla 10, la tetragonal ccn volumen centrado 17. Al sistema 
cúbico que tiene la simetría máxima se refieren tres tipos de redes 
de Bravais: la cúbica. sencilla 12, la de volumen centrado 13 y la de 
caras centradas 14, í i 
Como se indicó, la rèd de Bravais se construye para un nudo, com- 
pletamente, determinado de la red cristalina por medio de un trasla- 
do paralelo de él, según los trés ejes cristalográficos. Si en calidad 
de nudo inicial elegimos cualquier otro nudo (átomo) obtenemos otra 
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red de Bravais. De aquí se deduce que puede haber redes cristalinas 
que representan en sí un sistema de varias redes de Bravais, despla- 
zadas una con relación a la otra. Así, por ejemplo, la red cristalina 
de la sal común NaCl está compuesta de dos redes de Bravais, 
en correspondencia a que los iones Na (círculos negros) y los ¡ones 
Cl (círculos blancos) cada uno por separado forman una red de Bra- 
vais cúbica con caras centradas (fig.163). 
Ambas redes están desplazadas una con 
relación a la otra en una mitad de la 
arista del cubo. 

Grupos espaciales. La simetría com- 
pleta de la red cristalina, es decir, la 
colocación de sus átomos componentes, 
se determina como fue indicado en el 
apartado anterior, por la combinación de 
la simetría de traslación y los elementos FIG. 163 
de simetría ligados con giros. y refle- 
xiones. Esta combinación conduce a elementos de simetría: 
con ejes helicoidales y planos de deslizamiento reflejado. El conjunto 
de todos estos elementos de simetría que posee la red cristalina dada 
se llama grupo espacial de esta red. 

Pára determinar el grupo espacial de la red cristalina es, evi- 
dentemente, necesario indicar su red de Bravais y aquellos elemen- 
tos suyos de simetría que están ligados con giros y reflexiones, es 
decir, la colocación de los planos y ejes de simetría. Cualquier grupo 
espacial puede ser referido a una de las 32 clases cristalográficas. 

Como muestra el examen detallado, sólo son posibles 230 grupos 
espaciales distintos que se distribuyen por las clases cristalográficas 
indicadas. Estos 230 grupos espaciales fueron hallados por primera 
vez por el famoso cristalógrafo E. S. Fiodorov. 

Designación simbólica de los planos y direcciones en el cristal. 
La anisotropia del cristal hace necesario el separar y designar, de un 
modo determinado, los diferentes planos (caras) y direcciones (por 
ejemplo, aristas) del cristal. Para ello se utiliza un sistema especial 
de coordenadas, ligado al cristal de. modo que los ejes coordenados, 
corrientemente, se trazan paralelos a los ejes de simetría, o perpen- 
diculares a los planos de simetría y el centro de coordenadas coincide 
con uno de los nudos de la red. En tal sistema, las coordenadas se 
miden en unidades iguales a las distancias interatómicas en la direc- 
ción dada (estas distancias se llaman constantes de la red o paráme- 
tros de la red). La posición y orientación de cualquier plano se deter- 
mina de forma única por las coordenadas de tres puntos cualesquiera 
de este plano, por ejemplo, aquellos en que corta a los tres ejes coor- 
denados. ` i 

Supongamos que los ejes 7, JI y IIT son los ejes coordenados y 
es necesario determinar el plano S (fig. 164). Si el plano corta al eje 


454 Cap. IX. Cuerpo sólido 


T, por ejemplo, en el punto situado a la distancia de 4 unidades (es 
decir, a cuatro distancias interatómicas en la dirección del eje J), 
al eje JI a la distancia de 1 unidad y al eje JII a la distancia de dos 
Z unidades, entonces la posición del pla- 

no se da por el trío de números 4, 1 y 

2. Sin embargo, para designar los 
planos en el cristal está admitido 
tomar, no estos números, sino los 
índices especiales de Miller que se 
determinan así: hallamos las coorde- 
nadas de los tres puntos de intersec- 
ción del plano con los ejes coordenados 
(en unidades de las constantes de la 
red). Los valores inversos de los núme- 
ros obtenidos, los reducimos a un deno- 
minador común y luego quitamos el 
denominador. Los numeradores de los quebrados dan los índices de 
Miller. Así, por ejemplo, para el plano que acabamos de examinar, 
que corta a los ejes coordenados en los puntos 4, 1 y 2 las magnitudes 


inversas de las coordenadas serán correspondientemente £ „1y $, 


el denominador común de estos quebrados es igual a 4, y de tal modo 
los índices de Miller resultan ser iguales a 1, 4 y 2. Estos números se 


encierran en paréntesis redondos, de modo que el plano que nos 
ES NS 
BOSS; 


(700) (O) (777) 


FIG. 165 


FIG. 164 


Y 


interesa se expresa simbólicamente así: (142) (se lee, no «ciento cua- 
renta y dos», sino «uno, cuatro, dos»). 

El completo de índices dado, evidentemente, determina, no sólo 
un plano, sino a toda una familia de planos paralelos. Los índices 
de Miller se designan a través de las letras k, k, l. Si el plano es 
paralelo a uno de los ejes coordenados, es decir, lo corta en el infi- 
nito, el índice correspondiente es igual a cero. 

En la fig. 165 están indicados los índices de algunos de los planos 


más importantes del cristal cúbico. 


e 


A A 
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Las direcciones en el cristal también se dan por índices que se 
determinan del modo siguiente: a lo largo de la dirección a deter- 
minar se elige un determinado vector de longitud arbitraria y se 
determinan las magnitudes de las componentes de este vector según 
los ejes coordenados en unidades de la constante de la red. Entonces 
se considerarán índices a los tres números enteros menores, Cuyas 
relaciones entre sí sean iguales a las relaciones de las componentes 
del vector. Por ejemplo, si las componentes del vector son iguales 
correspondientemente a 6, 4 y 8 unidades, entonces, los índices 
correspondientes a este vector de. dirección serán 3, 2 y 4. Estos 
números se encierfan en paréntesis cuadrados [324]. Los índices de 
dirección se designan por medio de las letras u, v y w. 

La dirección determinade por el completo de índices dado lu, v, 
w] algunas veces (y para el sistema cúbico siempre) resulta ser per- 
pendicular al plano con el mismo completo. de índices (A, k, /). 


3 121. DEFECTOS EN LOS CRISTALES. 


En los cristales reales no se puede observar aquel orden impe- 
cable y la periodicidad rigurosa en la colocación de los átomos de que 
hablábamos. anteriormente. Los experimentos más diversos indican 
que en los cristales, corrientemente, se quebranta la regularidad de 
la colocación de los átomos en una u otra medida. 

Ante todo, es necesario señalar que.a pesar de que los átomos se 
colocan en la red cristalina en aquellos lugares que corresponden a su 
equilibrio, esto no significa que se encuentran sin movimiento. Los 
átomos, en el cuerpo sólido, igualmente que en el líquido y el gas, 
constantemente, realizan movimientos térmicos, cuya energía deter- 
mina la temperatura del cuerpo. Como veremos más adelante, estos 
movimientos tienen un carácter de pequeñas oscilaciones alrededor 
de la posición de equilibrio, que es el nudo de la red. Incluso si el 
cristal tuviese una estructura regular ideal, los movimientos térmi- 
cos de los átomos por sí mismos alterarían la periodicidad rigurosa 
de la red. En cada momento dado, una parte determinada de átomos 
se encuentra en la posición de máxima desviación de la posición 
de equilibrio, otra parte en una posición próxima a la media, la 
tercera en una determinada posición intermedia, etc. Ya que el 
diapasón de las oscilaciones de los átomos, incluso para temperaturas 
moderadas, puede alcanzar algunas centenas de la distancia inter- 
atómica, esto conduce a una alteración sensible de la periodicidad 
de la red. 

Con el cambio de ña enpa varía el grado de alteración de 
la periodicidad de la red. 

Tales alteraciones térmicas de la estructura regular de la red 
siempre existen y son como el fondo en el cual se desarollan todos 
los fenómenos en los cristales. Con esto se explica el que todas las 
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propiedades de los cristales, prácticamente, dependen en una u otra 
forma de la temperatura. Sólo para el cero absoluto, el cristal se 
encuentra como liberado de estas alteraciones de la periodicidad, 
como si estuviese completamente ordenado. Sólo durante el cero 
absoluto es posible el estado de equilibrio completo, pero sólo en 
este caso si en el cristal no hay ninguna otra alteración de la estruc- 
tura o defectos como está admitido llamarlos. 

Pero aquellos defectos. que no se refieren a los movimientos 
térmicos, a pesar de que se originan precisamente debido a ellos, 
también existen, prácticamente, siempre y aquí enumeraremos algu- 
nas de las formas de defectos más importantes. Todos ellos realizan 
una influencia bastante importante en las propiedades de los cris- 
tales. 

El primer tipo de defectos, llamados defectos de Shottky 
consiste en que cualquier nudo de la red, en donde deberían encon- 
trarse los átomos, resulta estar desocupado. Es natural que tales 
«sitios vacantes» (ausencia de átomos en el nudo de la red) originan 
un desplazamiento de los átomos vecinos en relación a su posición 
normal, y esto conduce a una alteración considerable de la regula- 
ridad en la estructura de la red, en la zona! del sitio vacante. 

Otro tipo de defectos, llamados defectos según Frenkel, se ori- 
gina en el caso, cuando cualquier partícula abandona su lugar en el 
nudo de la red y se sitúa en cualquier lugar entre los nudos (en luga- 
res «internodales») en el cerco de los átomos que ocupan su lugar 
«legal» en la red. En este caso, por consiguiente, se forman a un 
tiempo dos defectos (paz de Frenkel) ya que el nudo vacío y el átomo 
entre los nudos infringe en la misma medida la regularidad de la red. 

En la fig. 166 se muestra el esquema de los defectos que acabamos 
de describir. : 

Los defectos del tipo descrito, es decir, los sitios vacantes y los 
átomos introducidos entre los.nudos se llaman defectos puntuales. 

La tercera forma de defectos en el cristal consiste en que algunos 
lugares de la red están ocupados por átomos extraños, que forman 
unas pequeñas impurezas en la substancia fundamental. Los defectos 
de esta forma en algunos casos ejercen una gran influencia en las 
. propiedades del cristal.: Esto se refiere'fundamentalmente a los semi- 
conductores cuyas propiedades se determinan en un grado elevado, 
precisamente, por estos defectos de impurezas. 

Si el cristal está formado por una substancia que representa en 
sí un compuesto químico, correspondiente a una fórmula química 
determinada, entonces, se pueden originar unos defectos ligados a que 
se tenga un exceso o insuficiencia de uno de los componentes. En 
este caso los defectos pueden tener diferente carácter: el exceso de 
átomos, puede, por ejemplo, distribuirse en los espacios internodales; 
ellos se pueden comportar de modo semejante a los átomos de impu- 
rezas, etc. . : , 
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Una de las formas de defectos, bastante importante en el cristal, i 
son las llamadas dislocaciones. El carácter de esta forma de defectos ij 
se ve en el esquema de la fig. 167. El defecto consiste en que en una i 
parte del cristal (la parte superior sobre la línea punteada horizontal E 
en la figura) aparece un plano atómico más que en la otra parte. i 
El plano atómico «sobrante» es, naturalmente, una deformación de la 
red, y como vemos en la fig. 167, está más deformada aquella parte {i 
del cristal que tiene contacto directo con el límite del plano comple- 
mentario. A medida que nos separemos de este lugar, la deformación 


Defecto según Frenkel 
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se esfuma paulatinamente, ya que la zona de alteración más fuerte 
de la regularidad del cristal, corrientemente, no supera. a algunas A 
distancias interatómicas. También existe otra forma llamada disloca- i 
ción helicoidal, que no describiremos aquí. Señalemos, solamente, 1 
que las dislocaciones juegan un papel importante en los cristales, cl 
fundamentalmente, en los fenómenos ligados a las deformaciones de 
los cristales, ya que la presencia de una dislocación conduce a la 
- disminución de su rigidez. La formación de una dislocación también 
influye, fuertemente, en el proceso de crecimiento de los cristales 
(hablando en general, facilita este crecimiento). El número de dislo- 
caciones en los cristales es bastante grande, alcanza incluso en los 
buenos cristales naturales valores de 108 en 4 cxm?. 
| Se sobreentiende que las dislocaciones no son defectos puntuales 
- sino lineales, aquí la disposición correcta de los átomos se infringe 
a lo largo de una línea, o sea, por el borde del plano atómico «so- 
brante». 
En los cristales también existen defectos superficiales (de dos 
dimensiones). Estos son, primero la superficie del propio cristal. 
Segundo, los límites entre las distintas partes del cristal, orientadas 
de modos diferentes, así llamados bloques de mosaico. Tercero, los 
límites entre los cristalitos en el policristal (límites de los gránulos). 
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Pero también existen defectos volumétricos (de tres dimensio- 
nes) en forma de poros y grietas que algunas veces hallan en los 
cristales. É 

-Concentración de equilibrio de defectos en el cristal--Los nudos” 
de la red cristalina, en donde se sitúan los átomos en el cristal son 
puntos en los que la energía potencial del átomo es mínima. Por eso, 
un cristal completamente desprovisto de defectos debería al parecer 
encontrarse en estado de equilibrio estable. Por lo contrario, cual- 
quier defecto del cristal debe aumentar la energía del cristal y 'hacer- 
lo menos estable, y en cualquier cristal defectuoso debe ocurrir un 
proceso de «corrección» del cristal por sí mismo. 

En realidad esto no ocurre así. Cristales completamente perfectos 
no existen y no pueden existir. Con el orden de situación de los 
átomos está ligado inevitablemente un grado conocido de desorden, 
que no sólo no estorba a que esté el cristal en estado de equilibrio, 
sino que hace posible tal equilibrio. La cuestión consiste en que los 
átomos en los nudos de la red cristalina realizan movimientos caóti- 
cos, como ya se indicó, que tienen carácter de pequeñas oscilacio- 
nes. La energía de estas oscilaciones determina la temperatura del 
cristal, de modo que en magnitud esta energía es del orden de X7. 
Ya que los átomos. interaccionan uno con otro, las oscilaciones ató- 
micas son semejantes a las oscilaciones de los péndulos enlazados. 
En estas condiciones según las leyes aleatorias no sólo es posible, 
sino inevitable la distribución fluctuante de la energía entre los 
átomos oscilantes, como resultado de ello los átomos reciben una 
energía mucho más grande que kT, y esta energía resulta ser sufi- 
ciente para que el átomo pueda abandonar «su» nudo en la red. 

Con esto, él puede pasar al espacio internodal (defecto de Frenkel), 
abandonar el cristal (defecto de Shottky), unirse -a la dislocación, 
escapar a la superficie de las grietas o poros. Cualquiera que sea 
la «suerte» del átomo que abandonó su lugar en la red, con esto 
siempre se forman las vacancias. Parte de las vacancias así forma- 
das se pierde como resultado de la caída en éstas de los átomos inter- 
nodales, dislocaciones, etc. Esta aparición y desaparición de las 
vacancias conduce al fin y al cabo al establecimiento del equilibrio, 
semejante al que se establece durante la evaporación y condensación 
de los átomos sobre el líquido. La concentración equilibrada de las 
vacancias se determina, como siempre en casos semejantes por la 
fórmula de Boltzmann: 


Aquí n, es el número de moléculas en la unidad de volumen del cris- 
tal, n es el número de átomos que poseen una energía w como re- 
sultado de las fluctuaciones, es decir, una energía, suficiente para 
salir el átomo del nudo de la red (energía de formación de la vacancia). 
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La fórmula expuesta permite valorar la concentración relativa 
_de vacancias para tal o cual temperatura. Así, para 7 = 1000 K, 
la relación n/n resulta ser próxima-a 40$: a- «cada: cien mil- átomos, 


== (que ocupan- Sus. puestos en-la- red, le- -corresponde- un-nudo-vaefo;-: 


o sea, una vacancia. 

La concentración de átomos internodales es mucho menor, ya 
que cada átomo, que abandonó el nudo de la red, creando así una 
vacancia, cae en el espacio internodal. 


i 


$ 122. PROPIEDADES. MECANICAS DE LOS CUERPOS SOLIDOS. 
DEFORMACIONES ; 


Se llaman propiedades mecánicas a. aquellas propiedades de los 
cuerpos sólidos, que se determinan por la capacidad de cambiar su 
forma (deformarse) bajo la acción de las fuerzas mecánicas exteriores 
y de contraponerse a la destrucción del cuerpo por estas fuerzas. 

La deformación del cuerpo sólido es el resultado del cambio de la 
colocación mutua de las partículas componentes del cuerpo y de sus 
distancias entre sí, bajo la acción de las: fuerzas exteriores. 

La deformación se llama elástica si desaparece después de interrum- 
pir la acción de las fuerzas que la originan, y plástica, si se conserva 
después de interrumpir la carga. Todos los cuerpos pueden defor- 
marse elástica y plásticamente, en dependencia de la magnitud de 
las fuerzas aplicadas. Para las fuerzas suficientemente pequeñas, 
los cuerpos sólidos se deforman elásticamente. Es evidente, que en 
las piezas de los distintos géneros de construcciones técnicas, de 
máquinas, etc, designadas para un trabajo prororgado; se permiten 
sólo las deformaciones elásticas. 

Deformación elástica. Cuando se le aplican al cuerpo sólido 
unas fuerzas externas, de modo que las distintas partes del cuerpo 
realizan distintos movimientos, entonces las partículas del cristal 
se desplazan unas con relación a otras. En esto consiste el fenómeno de 

eformación de los cuerpos. Ya que con ello se cambian las posiciones 
mutuas de las partículas y sus distancias mutuas, esto conduce al 
cambio de forma del cuerpo o de su volumen, o uno y otro. Además, 
la deformación ligada con el cambio de volumen no sólo es posible 
en los cuerpos sólidos sino también en los líquidos y gaseosos: la 
dilatación y compresión son deformaciones con el cambio de 
volumen. 

Las variaciones de las posiciones mutuas de las partículas y sus 
distancias mutuas originan la aparicición de las fuerzas de elasticidad, 
dirigidas de modo que parece como si ellas intentasen restablecer 
la forma y volumen inicial, y por lo tanto la configuración inicial 
de las partículas. Estas fuerzas actúan tanto en el interior del cuerpo 
que se deforma, entre sus partículas, como también sobre otros cuer- 
pos que están en contacto con él. Estas fuerzas están dirigidas contra 
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las fuerzas externas que originan el movimiento de las partículas, 
y si el cuerpo por entero no recibe con esto una aceleración, a pesar 
de la acción de las fuerzas externas, entonces las fuerzas de elasti- 
cidad equilibran a las fuerzas externas, denominadas carga. En 
este caso las deformaciones se denominan estáticas. Ellas serán exa- 
minadas en este apartado. 

La relación entre la magnitud de las deformaciones y las fuerzas 
que las originan (o lo que es igual, por fuerzas externas iguales en 
valor absoluto), se determinan por la ley de Hooke que se puede ex- 
presar abreviadamente así: la fuerza es proporcional a la deformación. 
Para expresar esta ley en fcrma cuantitativa es necesario convenir 
con qué magnitudes se caracterizan las deformaciones y las fuerzas. 

La experiencia demuestra, que si separamos del cuerpo deformado 
una superficie cualquiera, entonces la deformación se determina 
no por la fuerza que actúa sobre esta superficie, sino por la relación 
de entre esta fuerza y el área de esta superficie. Esta relación p, 
igual a F/S, donde F es la fuerza, S el área de la superficie, se deno- 
mina tensión. Ella se mide en las mismas unidades que la presión. 
Bajo la palabra «fuerza» en la ley de Hooke debemos sobreentender 
a la tensión. Se debe indicar que aquí nos limitamos a examinar 
las deformaciones de los cuerpos isótropos. 

Si designamos con la letra € la magnitud que caracteriza la 
deformación (para las distintas formas de deformación, éstas serán 
magnitudes diferentes), entonces, la ley de Hooke puede ser escrita 
en la forma: 


P = const. (122.1) 
e€ 


La constante, que es igual a la relación entre la tensión y la mag- 
nitud de la deformación, se llama módulo de la forma correspondiente 
de deformación elástica (este término fue introducido por Young, 
que dio una forma matemática a la ley de Hooke). 

Las deformaciones que puede sufrir un cuerpo sólido bajo la 
acción de las tensiones aplicadas, se reducen a dos formas fundamen- 
tales correspondientes a la descomposición qué se puede hacer a 
cada fuerza, aplicada a la superficie del cuerpo, en dos componentes: 
una perpendicular a la superficie y la otra paralela a ella. La primera 
de ellas origina la deformación que se llama tracción (estiramiento) 
o compresión. Este tipo de deformación se caracteriza por que cambia 
el volumen, pero no cambiá. la forma del cuerpo. 

La segunda componente paralela a la superficie crea una defor- 
mación por cizallamiento. Durante la deformación por cizallamiento, 
se cambia la forma del cuerpo pero no se cambia su volumen. 

Si la componente de tensión paralela a la superficie es igual a 
cero, entonces, se realizará una deformación de tracción o compre- 
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sión puras. Si la componente normal es igual a cero, entonces, la 
deformación será un cizallamiento puro. 

Además de las formas fundamentales de deformaciones examina- 
das, se encuentran frecuentemente y juegan un gran papel otras dos 
deformaciones: la torsión y la flexión. La primera de ellas se reduce 
a la deformación de cizallamiento, y la segurida a la deformación 
por tracción y compresión. 


$ 123. DEFORMACION A LA TRACCION Y COMPRESION. 
CIZALLAMIENTO 


Supongamos que un vástago cilindrico de longitud l y con un 
área de sección transversal S, se somete a la acción de la fuerza F, 
dirigida paralelamente a su eje, como está indicado en la fig. 168. 


E | 
` 
A 

FIG. 168 


Bajo la acción de esta fuerza, aumenta la longitud del vástago en 
una determinada magnitud Al (si cambiamos la dirección de la 
fuerza por la contraria, entonces, la longitud no aumenta, sino 
disminuye). Pero este alargamiento Al no puede ser tomado como 
característica de la deformación. La fuerza actúa sobre cada unidad 
de longitud del vástago y por eso, el alargamiento dependerá de la 
longitud Z y de tal modo se determinará no sólo por la tensión que 
actúa, sino también por la longitud inicial de la probeta. 

En calidad de magnitud de deformación se debe elegir, en el caso 
dado, la relación entre el alargamiento Al y la longitud ? que ya 
no depende de l. Esta relación se llama alargamiento relativo del 
vástago. Utilizando tal característica de la deformación por tracción 
en un sentido (la compresión significa sólo el cambio de signo de la 
deformación al cambiar la OS de la fuerza), podemos escribir 


la! ley de Hooke en la forma: = = E o bien, 
Ez 
Fe (123.1) 


La magnitud E se llama módulo de Young o módulo de elasticidad 
y es una de las características fundamentales de las propiedades 
elásticas del cuerpo sólido. Su dimensión coincide con la dimensión 
de la presión. 
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Algunas veces se determina el módulo de Young como una mag- 
nitud de tensión, que duplica la longitud de la probeta que se estira. 
Esto se deduce de que, si ponemos en (123.1) += = 1 (esto también 
significa que se duplica la longitud de la probeta): entonces p = E. 

Tal definición del módulo de Young tiene un carácter abstracto 
ya que en realidad, la dependencia lineal entre la deformación y la 
tensión expresadas en la ecuación (123.1) sólo se observa para pequeñas 


deformaciones (71). No puede hablarse de duplicación de la 


longitud de la probeta del cuerpo sólido, ya que mucho antes de 
conseguir tal deformación se destruye la probeta. 

Además, mucho antes de la destrucción de la probeta su defor- 
mación deja de variar, linealmente, con la tensión, y, por consiguien- 
te, el propio concepto de módulo de Young pierde su sentido. 

La ecuación (123.1) puede ser escrita en otra forma: 


Al 4 
—=XKp, donde K=>+z. (123.1a) 


El coeficiente K, igual a la magnitud inversa del módulo de 
Young, se llama coeficiente de elasticidad (algunas veces también lo 
llaman coeficiente de tracción unilateral). De la fórmula (123.1a) 
se ve, que numéricamente, es igual al alargamiento relativo del 
vástago, creado por una tensión igual a la unidad. 

Durante la tracción o la compresión unilateral, varía no sólo 
la longitud del vástago, sino también sus medidas transversales, 
es decir, su radio: durante la compresión aumenta el radio, durante 
la tracción disminuye. 

Si caracterizamos a esta deformación por el cambio relativo del 


. Ar aa 
radio —, entonces se puede escribir: 


=M”, 


D> 
Js 


donde M” es el coeficiente de proporcionalidad, que se puede llamar 
módulo de duda ies durante la tracción longitudinal. 


Está claro, que entre yF - deberá existir una ligazón sencilla. 


Ella se expresa con i P relación es una magnitud constante 
para la substancia dada: 
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La constante p, igual a la relación entre el alargamiento transversal 
y el longitudinal se llama coeficiente de Poisson. Evidentemente, 
con el valor del coeficiente de Poisson -se determina el cambio de 
volumen de la probeta que se deforma. 

Si no cambiase el volumen del cuerpo durante la deformación, 
es decir, si la variación de la longitud Al de la probeta se compensase 
con la variación correspondiente del radio (para las probetas cilín- 
dricas) entonces, se cumpliría la igualdad 


1 
Sz. 


En efecto, el volumen de la probeta es Y = sur?l, donde r es el radio 
del cilindro, l es su longitud. La variación del volumen es 


AV = n (2lrAr + r?A!). 
Para que AV = 0, es necesario que fuese 


2lrAr = —r?Al, 
de donde 
Ar 
Ar 1 Al t Toad 
aa TO es decir [u]= ar =>. 
l 


En la realidad, para todas las substancias, el coeficiente de Poisson 
es menor de L y próximo a 0,30, es decir, el volumen de un cuerpo, 


durante la recmación lineal, 
aumenta (para el corcho el coe- 
ficiente de Poisson es igual 
a cero). 

Tracción y compresión mul- 
tilateral. Este tipo de defor- 
mación, que no se distingue 
por su carácter de la que aca- 
bamos de examinar, se origina 
cuando la fuerza que actúa 
en el cuerpo está distribuida 
por toda su superficie (fig. 169). 

Por las mismas conside- 
raciones que fueron expuestas FIG. 169 
anteriormente, es necesario 
tomar en calidad de deformación, en el caso dado la variación 


relativa del volumen del cuerpo, es decir, la magnitud +. Según 
la ley de Hooke, podemos por eso, escriLir: 


TAL M. (123.2) 


y 
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La constante M representa en sí el módulo de la compresión (o 
estiramiento) multilateral. De modo semejante al módulo de Young, 
él es igual a la tensión que varía el volumen del cuerpo en dos 
veces (algunas veces al módulo M lo llaman módulo de deformación 
volumétrica). Escribamos a, fórmula (123.2) en la forma: 


AV 
> XP. 


El coeficiente xy, igual a:la magnitud inversa del módulo de com- 
presión multilateral, se llama coeficiente de compresión multilateral. 
Está claro que este coeficiente es muy pequeño para los cuerpos 
sólidos (del orden de 10-8 atm”3). 

La tracción o la compresión multilateral, evidentemente, se 
puede considerar como el' resultado de la composición de tres defor- 
maciones unilaterales de tracción o compresión (si ellas son peque- 
ñas). Por eso, los módulos M y E están ligados entre sí de una forma 
sencilla. Nos podemos convencer fácilmente, de que si el coeficiente 
de Poisson es igual a cero, entonces, E = 3M. Ambos módulos son 


iguales entre sí para p = E 


Deformación por cizallamiento. Este tipo de deformación se ori- 
gina bajo la acción de las fuerzas aplicadas a dos aristas diagonal- 


FIG. 170 


mente contrarias del cuerpo (fig. 170). Tal sistema de fuerzas origi- 
na un desplazamierto de las capas plamas, paralelas a la dirección 
de las fuerzas unas en relación a otras. De la figura se ve que con 
ello las aristas extremas se desplazan en una distancia determinada £. 
Si la longitud inicial de la probeta es igual a 1 entonces, la magni- 
tud de la deformación puede caracterizarse por la relación E/l. Ya 
-que esta relación pasa un valor pequeño de É es igual a q, donde y 
es el ángulo de cizallamiento de los planos, entonces, como medida 
de deformación se toma, precisamente a este ángulo. Por eso la ley 
-de Hooke puede ser escrita en la forma: 


P= las 
=G, (123.3) 


donde p es la tensión 
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La constante G se llama módulo de cizallamiento, Ella se mide, 
como los demás módulos de las deformaciones elásticas, en unida- 
des de presión. 

La constante inversa al módulo de cizallamiento se llama coefi- 
ciente de cizallamiento. Numéricamente es igual al ángulo de ciza- 
lamiento, originado por una tensión igual a la unidad, mientras que 
el módulo de cizallamiento es igual a la tensión que origina un des- 
plazamiento en un ángulo igual a un radián, 

Como ya se indicó, la deformación por cizallamiento no va acom- 
pañada del cambio de volumen del cuerpo deformado. 


$ 124. RELACION ENTRE LOS MODULOS DE ELASTICIDAD 


Los módulos de elasticidad y de cizallamiento, evidentemente 
están ligados entre sí, ya que ellos son las características, en 
esencia, de un mismo proceso, la reconstrucción de los átomos en la 
red, bajo la acción de las cargas externas. Nosotros hallaremos las 
relaciones que ligan a los módulos de elasticidad, si examinamos el 
caso general de acción de fuerzas arbitrarias sobre el cuerpo. 

Supongamos, por ejemplo, que a un cuerpo que tenga la forma 
de cubo le están aplicadas fuerzas arbitrarias. Cada una de ellas 
puede ser descompuesta en componentes según los tres ejes coordena- 
dos. Designemos a las tensiones dirigidas según los ejes X, Y y Z 
a través de Px, Py Y Pz- Cada una de ellas origina el alargamiento 
relativo correspondiente 


vy (T) => 4954) 


Sin embargo, es necesario tener en cuenta que cada alargamiento 
a lo largo del eje, va acompañado de una compresión transversal 
a lo largo de los otros dos ejes. Así, el alargamiento A, va acompañado 
de una compresión según el eje Y, igual a pà y según el eje Z, tam- 
bién igual a pA,. Exactamente igual, la tensión Py origina, no sólo 
el alargamiento A,, sino también la compresión piy según los 
ejes X y Z, pero origina la compresión PAs según los ejes 
X e Y. 

Por eso, de la expresión del alargamiento A es necesario descontar 
la compresión según los ejes perpendiculares correspondientes. 
Entonces, las fórmulas de los alargamientos a lo largo de los ejes 
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toman la forma: 


, 


e= PE — pàs — phy = PaP (Ret Py) 


Bie Ped) f (124.2) 


Pz— H (Px + Py) 
< 


A, = 2 — phs — p= 
M =F — pg — phy = 


Estas expresiones dan en forma general las magnitudes de las 
deformaciones según los ejes X, Y y Z. 
Supongamos ahora, que Ps = py = pz (compresión multilateral). 


Entonces la expresión para T) toma la forma: 
Al ` p—2 
(T) =%.= PE (12) E. (124.3) 


Una forma análoga tienen las expresiones para Ay y Az. Es decir, en 
la compresión multilateral el alargamiento relativo a lo largo de uno 


de los ejes es igual a (1 — 21) + , mientras que durante la compresión 


unilateral era igual a p/E (a lo largo de la dirección de la tensión). 

De las fórmulas (124.3) se puede obtener fácilmente la expresión 
para la variación relativa del volumen para cualesquiera deformacio- 
nes y la ligazón entre el módulo de deformación volumétrica y el 
módulo de Young. 

Supongamos que se somete a la deformación un cuerpo que tiene 
la forma de un paralelepípedo rectangular, en el cual las longitudes 
de sus aristas son iguales a lx, l, y l,. Su volumen es, naturalmente, 
igual a V = lylylz. Bajo la acción de las tensiones aplicadas Py, py 
y Pz el volumen del cuerpo se cambia en la magnitud: 


AV = A (lzlyla) = Iyl¿Aly, + L,lgAl, + lyly Aly. 


El cambio relativo del volumen, en este caso, será igual a 


AV _ Ale , Aly , Al, 
“Y la a ly + l 


Utilizando la fórmula (124.3) obtenemos, que para la tracción 
o compresión multilateral, cuando pz = Py = pz = p el cambio 
relativo del volumen es igual a: 


AV _ 3(1—2u)p 
VETE Ea 
Pero, coro sabemos, 


Pz 
a7 =M, 
y 
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por consiguiente, el módulo de deformación volumétrica M está 
ligado con el módulo de Young E por la relación 


E 
3 (1—2p) * 


La deformación por cizallamiento, como se sabe, no va acompaña- 
da del cambio de volumen. Esto significa que 


M= 


V 
5 =k+4+1=0. 


Pongamos en esta fórmula en lugar de Ax, Ay y A, sus valores de 
la fórmula (124.4). Entonces,'s. : 


AV _ Px(1—2)+ Py (121) +p(1—2p),_ y 
E > 


o bien, 
Px +Dy +p,= 0. 


Solamente para tal elección de las tensiones; es posible la defor- 
mación por cizallamiento. 
De la ecuación 


Px + Py + P:=0 
se deduce que 


Px = —(Py + Pz)- 
Poniendo en (124.2) esta expresión de px, cbtenemos: 
1 . i l 
y = Ph BPs Ate Pas 3 - (124.4) 


Ax = (5) x representa en sí la relación entre el desplazamiento de 


la arista durante el cizallamiento y la longitud de esta arista. Como 
se ve, fácilmente, es igual a la mitad del ángulo.de cizallamiento 
(para pequeños desplazamientos) y caracteriza a la deformación por 
cizallamiento, de modo que la fórmula (124.4) puede ser escrita en la 
forma y 


i 
Z= TE Pxy 
o bien, 
G=}: = É 
ọ 2(i+p" 


Esta fórmula da la relación entre el módulo de cizallamiento, el 
módulo de Young y el coeficiente: de Poisson. 
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En la tabla 19 Están expuestos los valores de los módulos de 
elasticidad de distintas substancias. . o 


Tabla 19 


nm: 


Módúlo Módulo 
aseo ng | de ciza- | Coefi- ae Young de toiza- | Coefi- 
Substanoiaj g., 10-30, lJamiento lente de de [Substancia E+10-10, namiento ciente de 
N/m N/ma » aisson N/ma N/m2 Poisson 


Aluminio 7,4 2,5 0,34- | Níquel 21 7,8 0,30 
Cobre 12 4,4 9,34 Acero 22 8,0 0,28 
Plomo 1,6 0,6 0,44 || Bronce 12 4,4 0,38 
Platino 17 6,3 0,39 || Cuarzo 5,4 3,0 T= 
Wolfra- 

mio 39 15,0 |} — 


$ 125. DEFORMACION ELASTICA Y DILATACION TERMICA ' 


Las propiedades elásticas del cuerpo sólido deben estar ligadas. 
con la dilatación térmica, ya que la dilatación térmica, por su 
carácter, también es una deformación, a pesar de que no está originada 
por la carga mecánica. El cambio de medidas y de volumen de un 
cuerpo, como resultado de la dilatación térmica o por la acción de 
la tensión exterior, se determina en la misma medida, al fin y al 
cabo por las fuerzas de interacción interatómica. 

El enlace entre las propiedades elásticas y la dilatación térmica 
se basa en que, el cambio de volumen durante la tracción o compre- 
sión bajo la acción de la carga, exige la realización de un trabajo que 
es igual, como sabemos, al producto de la presión (tensión) por el 
cambio de volumen. Este trabajo es igual a la diferencia de las 
capacidades caloríficas para la presión constante y el volumen cons- 
tante. Precisamente, esta magnitud también puede ser expresada 
a través del coeficiente de dilatación térmica y del módulo de Young. 
Consideraciones termodinámicas conducen a la siguiente fórmula 
que liga a estas magnitudes [vease (72.4) y (95.5)l: 


C,—Cy=TEpV. (125.1) 


Aquí T es la temperatura, E es el módulo de Young, f es el coefi- 
ciente de dilatación térmica volumétrica, V es el volumen molar de 
la substancia. 

Ya que para los cuerpos isótropos ß es igual a 3u, donde a es el 
coeficiente de dilatación lineal, entonces, la fórmula (9.8) puede ser 
escrita de tal forma: E 


Cy —Cy=09TEV. | 0 (425,9) 
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El módulo o coeficiente de cizallamiento no figuran en la fórmula, 
ya que la deformación por cizallamiento no va acompañada del cam- 
bio de volumen. 

Las fórmulas (125.1) y (125.2) pueden servir para calcular el 

valor de Cy, si es conoid la capacidad calorífica Cp, que sólo 
puede ser determinada del experimento. 

Observemos que la diferencia Cp — Cy en el caso de los cuerpos 
sólidos, igualmente que para los líquidos y gaseosos, es igual al 
trabajo realizado durante la dilatación ds 1 mol de substancia (si Cp 
y Cy son naturalmente, las capacidades caloríficas molares) como 
resultado de su calentamiento en un grado. Pero para los cuerpos 
sólidos, por supuesto, ella no es igual a R (como para los gases idea- 
les), ya que para los cuerpos sólidos, el trabajo durante la dilatación 
térmica se determina en lo fundamental, por las fuerzas moleculares, 
y no por la presión exterior. 


$ 126. DEPENDENCIA ENTRE LA DEFORMACION 
Y LA TENSION 


Acción elástica posterior. Las deformaciones elásticas examinadas, 
anteriormente, se diferencian, por que las deformaciones se suceden 
rigurosamente a la aplicación de las tensiones al cuerpo, creciendo 
junto con el crecimiento de las tensiones y desapareciendo junto con 
ellas. Sin embargo, tales deformaciones están lejos de ser observa- 
das siempre, incluso para los valores de las tensiones que todavía 
no originan deformaciones plásticas. 

En algunos casos se puede observar que el cuerpo también conti- 
núa deformándose después de suspender el crecimiento de la tensión 
aplicada, y después de quitar la carga, la deformación no desaparece 
de repente, sino paulatinamente. Parece ser como si la deformación 
se retrasase de la tensión que la originó: el cuerpo continúa defor- 
mándose después de que se suspende el crecimiento de la tensión 
y después de quitarle la tensión, el cuerpo restablece su forma inicial, 
solamente, después de un tiempo determinado, llamado tiempo: de 
relajación. Este fenómeno se llama la acción elástica posterior. La 
magnitud de esta acción elástica posterior, y el tiempo de relajación 
dependen de la temperatura y para temperaturas suficientemente 
bajas, después de quitar la carga, la deformación en general, no 
desaparece, adquiriendo un carácter de deformación plástica. 

Por lo visto, la acción elástica posterior está ligada a la falta de 
perfección de la estructura de los cristales (incluso los monocrista- 
les). Como mostró A. F. Ioffe, en los monocristales perfectos no 
existe la acción elástica posterior. 

Deformaciones plásticas. Anteriormente fue indicado que la 
deformación elástica se caracteriza por su reversibilidad, la defor- 


FP 
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mación desaparece junto con la desaparición de la tensión de defor- 
mación. 
Precisamente para esta deformación es válida la ley de Hooke 
que expresa la relación lineal entre la deformación y la tensión. 
La experiencia muestra que la deformación permanece elástica, 
es decir, conserva su reversibilidad, hasta un valor de la tensión 


de deformación, completamente determinado para la substancia dada.. 


El aumento sucesivo de la tensión 
origina un crecimiento de la defor- 
mación mucho más rápido que el li- 
neal. 

La tensión máxima, durante la 
cual la deformación todavía se con- 
serva elástica, se llama límite de elas- 
ticidad. En la fig. 171 está represen- 
tada la relación obtenida en la ex- 
periencia entre la deformación y la 
tensión p. 

Evidentemente, la deformación elás- 
tica se realiza hasta el valor po de 
la tensión. Para - tensiones mayores 
PIO. 174 que po la línea recta pasa a ser cur- 

z i vilínea. Deja de actuar la ley de 

, Hooke, la deformación deja de ser 
elástica. Si elevamos la tensión, por ejemplo, hasta el valor q, 
para el cual la deformación es igual a OC”, y disminuimos luego 
la tensión, paulatinamente, hasta cero, entonces, la deforma- 
ción naturalmente, también disminuirá, sin embargo, no por la 
curva BAO, sino por la recta BC. Después de que se haya quitado 
la tensión, por completo, el cuerpo queda deformado en la magnitud 
OC (deformación permanente). La deformación dejó de ser reversible. 
Tal deformación se llama plástica. 

En muchos cuerpos para tensiones un poco mayores que el límite 
de elasticidad, la deformación crece para un valor constante de la 
tensión, como se suele decir, el material «fluye». Este valor de la 
tensión se llama límite de fluencia. En este caso, la dependencia 
entre la tensión y la deformación tiene la forma representada en la 
fig. 172,c. El tramo horizontal de la curva se llama «escalón de 
fluencia». 

El aumento sucesivo de la tensión conduce al fin y al cabo a la 
destrucción del cuerpo que se deforma (durante la tensión de trac- 
ción, a la ruptura). El valor de esta tensión se llama resistencia a la 
ruptura (límite de resistencia) *) de la substancia. 


i PA término resistencia a la ruptura es sinónimo de límite de resistencia. 
. de : i ; 


| 
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La forma de la curva p = f (A) en el dominio anterior a la des- 
trucción puede ser diferente para ¡os distintos materiales. En la 
fig. 172 están representados algunos ejemplos. de tales curvas carat- 
terísticas (la destrucción está designada con un asterisco en ellas). 
De estas curvas se ve, que para algunas substancias (el bronce, 
latón), casi no se observa la fluencia (vease la fig. 172, b). En otras, 
el límite de elasticidad y la resistencia a la ruptura están muy cerca 
uno de la otra. En tales substancias (fundición, acero templado) 


a b) 0) E d) e) 
FIG. 172 


no existen, prácticamente, las deformaciones plásticas, la deforma- 
ción elástica se termina, inmediatamente, con la destrucción (véase 
la fig. 172, a). Tales substancias se llaman frágiles. Algunas veces 
las curvas de deformación tienen una forma no corriente, como en la 
fig. 172, d y.e. 

El fenómeno más interesante, ligado con.la' deformación plás- 
tica, se observa durante la repetición de la carga en el cuerpo, que 
ya una vez (o varias veces) sufrió la deformación plástica. Suponga- 
mos que el cuerpo se sometió a una deformación por la acción de 
una tensión superior al límite de elasticidad, por ejemplo, por una 
tensión igual a q, como está indicado en la fig. 171. Después de 
quitarle la carga, el cuerpo, como vimos, resultó quedar deformado 
con una deformación permanente igual a OC (véase la fig. 171). 

Si sometemos ahora este cuerpo deformado plásticamente, de 
nuevo a la acción de la tensión, entonces, con el crecimiento de la 
tensión, la deformación crecerá de nuevo según la ley de Hooke, 
incluso con el mismo "módulo de “oung (es decir con la misma incli- . 
nación de la recta). Pero el límite. de elasticidad ahora será mayor 
que durante el primer cargamento.: El nuevo límite de elasticidad 
será, aproximadamente, igual a aquella tensión máxima con la cual 
terminó la primera deformación. En la fig. 173 en donde está. repre- 
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sentado este cargamento repetido, la deformación permanente 
después del primer cargamento se tomó cero. Ahora el límite de 
elasticidad será, no po, sine q. El tramo BD de la curva de la fig. 173 
es la continuación dew tramo. AB de la curva de la fig. 171. 

De tal modo, la deformación plástica conduce al aumento del 
Hmite de elasticidad del material, es decir, a su endurecimiento. 

Esto se emplea, ampliamente, en 
D la práctica de utilización de los 
metales y aleaciones. 

El proceso que ocurre durante 
la deformación plástica, que con- 
- duce al endurecimiento del mate- 
rial se llama endurecimiento en frío 

y al propio estado del cuerpo endu- 
recido como resultado de la defor- 
mación plástica se llama estado de 
endurecimiento en frio. 

Tratamiento térmico. El endu- 
recimiento que se origina como 
resultado de la deformación plásti- 
ca puede ser excluido, si sometemos 
al cuerpo deformado a un calen- 
tamiento prolongado a una tempe- 

FIG. 173 ratura, suficientemente, elevada. 

Después de tal tratamiento tér- 

mico, denominado recocido, se. restablece el límite de fluencia ante- 

rior y se suprimen las deformaciones permanentes en el cuerpo, que 

podían haber aparecido si la deformación fuese heterogénea. Sin 

embargo, durante ol recocido, no se restablecen las medidas y la 
forma del cuerpo. 

Otro tipo de tratamiento térmico, llamado temple, conduce, 
en algunas aleaciones, por ejemplo, para el acero, no a un descenso, 
sino a una elevación del límite de fluencia, es decir, a un endureci- 
miento. El temple consiste en que el cuerpo se calienta hasta una 
temperatura elevada y' luego se enfría rápidamente, sumergiéndolo 
corrientemente, en agua o aceite. . 

En algunos casos, (algunos aceros, aleaciones.de metales no ferro- 
sos) a continuación del temple, se realiza otra forma de tratamiento 
térmico, el segundo calentamiento hasta una temperatura más baja 
que durante el temple. Este tratamiento térmico se llama revenido 
o envejecimiento artificial. 

Las distintas formas de tratamiento térmico se e utilizan, amplia- 
mente, en la industria de elaboración de metales, para el mejora- 
miento de las propiedades de los metales y aleaciones. 

Es interensante sañalar- que el temple conduce, solamente, al 
endurecimiento de las" aleaciones. Los metales puros, como dicen, 


fu ai 
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«no toman el temple», es decir, no se endurecen como resultado de 
tal tratamiento. 

En relación a esto señalemos que los metales puros, por sus 
propiedades mecánicas, en general, se diferencian, fuertemente, 
de los metales que contienen impurezas y de las aleaciones. Estas. 
diferéncias se reducen a que los metales puros son muy blandos, 
poseen un límite de elasticidad bajo, no toman el temple y, en gene- 
ral, poseen peores propiedades mecánicas que las aleaciones. Esta 
circunstancia es conocida desde la profunda antigüedad: las primeras. 
armas metálicas se preparaban no de metal puro (cobre), sino de- 
una aleación de cobre con estaño, de bronces, cuya dureza y resisten- 
cia es mucho mayor. Lo mismo se debe decir de los cuerpos con una 
estructura cristalina perfecta: los monocristales poseen unas propie- 
dades mecánicas peores que los policristales de la misma substancia. 

Más adelante veremos en qué consiste la causa de esto y de otras. 
muchas particularidades, ligadas a la deformación plástica. 
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La deformación elástica se reduce a que durante la aplicación de- 
las fuerzas externas, se realiza un pequeño desplazamiento de los. 
átomos de sus posiciones de equilibrio, gracias a lo cual, de nuevo: 
se restablece el equilibrio en el cristal; esta vez entre las fuerzas. 
de atracción y repulsión de los átomos de 
un lado y las fuerzas externas del otro lado. 

En referencia a la deformación plástica f 
se puede decir, que su origen y mecanismo 
aún no está completamente estudiado, a 
pesar de que tales fenómenos, como el endu- 
recimiento de los cuerpos deformados plásti- 
camente, el tratamiento térmico y otros, 
no sólo son conocidos hace mucho tiempo, 
sino que también se utilizan durante miles 
de años. 

Sin embargo, se puede considerar esta- 
blecido que, a diferencia de la deformación 
elástica, durante la cual los átomos, sola- 
mente, se' desplazan un poco de sus posi- 
ciones de equilibrio, durante la: deforma- 
ción plástica: se realiza un deslizamiento de FIG. 474 
unas capas del cristal con relación a las 4 
otras (fig. 174). l ; 

Estos deslizamientos por los planos atómicos «son culpables» 
no sólo de la deformación por cizallamiento, sino también en gene- 
ral, de todos los tipos de deformaciones incluyendo también la defor-- 
mación por tracción. Indican esto, las llamadas bandas de desliza- 
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miento observadas en el microscopio sobre la superficie de los mono- 
cristales deformados plásticamente, que representan en sí la línea 
de intersección de los planos de deslizamiento con la superficie del 
cristal. 

En muchos casos se puede observar el cambio de forma de la 
sección transversal de los vástagos estirados, la rugosidad de sus 
superficies, es decir, lo que era de esperar, si durante la tracción 
se realiza el resbalamiento de las capas del cristal una con relación 
a la otra. El deslizamiento de las capas se realiza, preferentemente, 
por los planos de exfoliación que son los más «poblados» con átomos. 

De tal modo, la deformación plástica está ligada con el desliza- 
miento, es decir, con el desplazamiento de los planos del cristal. 
Para esto es necesario, evidentemente, que las fuerzas actúen tangen- 
cialmente, con relación a estos planos. Tales fuerzas siempre existen 
durante la aplicación de cargas exteriores de deformación. En efecto, 
cualquiera que sea la dirección de la fuerza exterior, en el cristal 
siempre se hallan aquellos planos de deslizamiento, a lo largo de los 
cuales actuará una componente determinada de esta fuerza exterior, 
de modo que la posibilidad del cizallamiento existe incluso durante 
la deformación por tracción. 

La fluencia plástica empieza, como sabemos, sólo para un valor 
determinado de la tensión (límite de fluencia). Por lo tanto, el 
deslizamiento por los planos cristalinos también empieza para un 
valor crítico de la tensión, tangencial a estos planos. Naturalmente, 
esta tensión crítica (tensión de resbalamiento como se llama corriente- 
mente) no es obligatoriamente igual al límite de elasticidad, ya 
que a lo largo de los planos actúa, solamente, una componente deter- 
minada de la tensión exterior. Al principio, el deslizamiento marcha 
por aquel plano cristalino, según el cual actúa la componente mayo 
de la fuerza aplicada. El deslizamiento comienza en los otros planos, 
cuando la tensión se.hace crítica en ellos. Tal es en rasgos generales 
el mecanismo de la deformación plástica. Ya que la fluencia plástica . 
se reduce al fin y al cabo al cizallamiento de las capas atómicas, se 
puede valorar aproximadamente para qué tensiones debe comenzar 
el deslizamiento en el cristal y por lo tanto, también la deformación 
plástica, es decir, cuál debe ser el límite de elasticidad del cristal. 

Para ello examinemos el esquema del proceso de deslizamiento 
en el cristal ideal, representado en la fig. 175. En la fig. 175, a 
está representado el cristal ideal, todavía no deformado por el 
«izallamiento. Nos debemos imaginar que en los puntos de inter- 
sección de las líneas están los átomos, y el cristal se extiende también 
en dirección perpendicular al plano del dibujo. Con flechas. está 
indicada la dirección de: las tensiones de resbalamiento. La línea 
punteada AA representa el plano de deslizamiento. Antes de comen- 
zar el deslizamiento (véase la fig. 175, a) el cristal se encuentra.'en 
equilibrio, cuando se desplaza una mitad del cristal, bajo la acción 
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de una tensión, con relación a la otra en una distancia igual a Ja 
constante de la red (véase la fig. 175, c), el cris stal de nuevo se en- 
contrará en equilibrio, ya que la colocación mutua de los átomos 
será la misma que al principio. Y en una y en otra situación, la 
tensión de cizallamiento es igual a cero. 

Pero ella también será igual a cero en el caso, cuando los átomos 
que se desplazan se encuentren en una posición intermedia, para 


FIG. 175 | 


una situación simétrica de los átomos en relación a sus vecinos. De 
aquí se deduce, que la fuerza (tensión p) de cizallamiento es una 
función periódica de x (véase la fig. 175, b) con un período igual 
a la constante a de la red. Tomando en calidad de función periódica 


a la más sencilla de ellas, la sinusoide, se puede considerar en la 
aproximación más gro3ra qua 


A aan 2NML ] 
P = Pmax sen Tage 


PES 


Si p < Pmáx entonces, al interrumpir la acción de tal tensión, 


el átomo vuelve a la posición inicial y, por. consiguiente, no ocurre 
el deslizamiento., El sólo se realiza para . 


P = Pmáx. ' 
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Es decir, Pmax es la tensión crítica de resbalamiento necesaria 
para el deslizamiento. Ella debe ser en magnitud próxima al límite 


de elasticidad. A 


2 2 
Para valores pequeños de Ž z se puede considerar que sen = ==—, 


a 

Por eso 
= 21 A 
P Pmáx a? 


pero Z = y, donde y es el ángulo de cizallamiento (véase la 
fig. 175, b). Es decir, 
P=25VPmáx- 
Por otra parte, sabemos. que durante la deformación por ciza- 
llamiento la relación 2 , es desir, la relación entre la tensión y el 


ángulo de cizallamiento, es > igual al módulo de cizallamiento G. 
Por consiguiente: 


G= 21 Pmáx, 0) bien Pmáx— zz’ 

Como sabemos, el propio módulo de cizallamiento, numérica- 
mente, es igual a la tensión originada por el cizallamiento en el 
ángulo de 1 rad. Esto significa, que mientras la tensión sea menor 
que G/2x, no debe ocurrir el deslizamiento: por lo tanto, tampoco 


deberá ocurrir la deformación plástica (la fórmula 2 = G expresa 


la ley de Hooke). i 
De aquí se deduce que para una a igual a G/2x, el ángulo 


de cizallamiento -será igual a cerca de -5 5 rad, es decir, cerca de 9,5”. 


Si este ángulo es menor, por ejemplo ee entonces no ocurre la defor- 
mación plástica. Ya que la deformación plástica corresponde a la 
fig. 175, c (donde se realizó el deslizamiento), cuando el ángulo 
= 90°, entonces, osto significa que es posible la deformación en 
15°, sin que se origine la fluencia. ; 

- Sin embargo, la experiencia muestra que en todos los monocrista- 
les, la fluencia plástica se inicia para deformaciones cien o mil veces 
menores que la que acabamos de calcular. Incluso para los cuerpos 
policristalinos muchísimo más resistentes que los monocristales, 
la fluencia plástica se inicia para ángulos- de cizallamiento, no de 
algunos grados, sino ya para el cizallamiento en algunas décimas 
de grado. . 

De tal modo, la. resistencia de los cristales calculada teórica- 
mente, en relación a las deformaciones plásticas, resulta ser muchas 
veces mayor que la observada, realmente, ən la experiencia. La 
explicación de las causas en esta divergencia entre la teoría y el 
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experimento es uno de los problemas más fundamentales de la 
Física de la Deformación Plástica. 

: En el siguiente apartado nos pondremos en conocimiento con 
la teoría que intenta explicar esta divergencia, igualmente que 
con otros fenómenos, ligados a la deformación plástica. 
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El cálculo teórico de la resistencia de los cristales expuesto 
anteriormente, en relación al cizallamiento, parte de que tratamos 
con cristales perfectos en donde los átomos están colocados, correc- 
tamente, sin falta. Precisamente tal cristal debe distinguirse por 
una gran resistencia, no corriente, es decir, por un alto límite de 
fluencia, (recordemos, que la deformación plástica por tracción 
también se reduce a un conjunto de cizallamientos en pequeñas 
zonas del cristal). Si la experiencia muestra que el límite de fluencia 
del cristal real es mucho menor, entonces, es natural suponer que 
la causa es la imperfección del cristal, la existencia en él de deter- 
minadas desfiguraciones, es decir, lo que antes llamábamos defectos 
del cristal. 

Pero por otra parte, es conocido a ciencia cierta que en muchos 
casos los cristales defectuosos poseen una resistencia mayor que 
los cristales menos desfigurados. No se puede someter a dudas, por 
ejemplo, que las propiedades mecánicas del acero, del hierro con 
impurezas de carbono, son más altas que las del hierro puro, despro- 
visto de tales defectos como son los átomos extraños. Exactamente 
igual, los cristales con deformaciones plásticas también son cristales 
defectuosos «estropeados» y en ellos el límite de fluencia es más alto 
que en los cristales más perfectos que todavía no han sufrido el 


- endurecimiento en frío. De aquí se deduce, que no todo defecto debe 


ser considerado ¿culpable» de que la resistencia del cristal sea menor 
que la calculada teóricamente. 

Según las representaciones actuales muchos fenómenos que están 
ligados a las deformaciones plásticas, pueden ser explicados por 
la presencia de una forma de defectos del cristal, por la dislocación, 
que ha sido brevemente descrita anteriormente ($ 121). Ahora nos 
póndremos en conocimiento, más detalladamente, con las disloca- 
ciones y con sus propiedades. 

"Imaginémonos un cristal en el cual a lo largo de un plano deter- 
minado se ha hecho un «corte» hasta la mitad de la profundidad del 
cristal (fig. 176 y 177). Y supongamos ahora que la parte del cristal 
situada sobre el corte, está comprimida en la dirección indicada por 
la flecha, de modo que el plano atómico izquierdo extremo se ha 
desplazado a una distancia igual a la constante de la red (véase la 
fig. 176) y la parte inferior (debajo del corte) no sufre desplazamiento. 
La línea AD interior del cristal es el límite de aquella parte del 
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cristal que sufrió el desplazamiento. La zona del cristal a lo largo 
de esta línea se llama dislocación limítrofe. En la fig. 178 está repre- 
sentada la colocación de los átomos en el plano perpendicular a línea 
AD (véase la fig. 176). De la fig. 178 se ve que el defecto de disloca- 
ción consiste en que el átomo C, colocado directamente sobre la 


FIG. 176 


línea de dislocación, está privado del cerco de átomos vecinos, normal 


para los átomos del cristal. 
Aquí hemos representado a la dislocación como resultado de 


operaciones imaginariamente irreales de «corte» y de compresión. 


*corte” 


FIG. 177 FIG. 178 


De hecho la dislocación del tipo descrito, puede aparecer en el cris- 
tal también por sí mismo como consecuencia del movimiento no 
uniforme de los átomos durante el deslizamiento, de modo semejante 
como el movimiento no uniforme de distintas partes de la alfombra 
lleva a la formación de arrugas. Las dislocaciones pueden formarse 
en el proceso del crecimiento del cristal en la fundición. Es deeir, 
se puede considerar que las dislocaciones existen en todos los crista- 
les, ya que en ellos existen también otros defectos. 

Una propiedad importante de la dislocación es su capacidad de 
moverse en el plano de deslizamiento. Si nos imaginamos que la 
dislocación representada en la fig. 178 se mueve en dirección al 
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límite derecho del cristal, entonces, se ve fácilmente, que cuando la 
dislocación alcanza este límite, con el cristal ocurre lo mismo que 
durante el deslizamiento normal representado en la fig. 175, es 
decir, toda la mitad superior del cristal se “desplaza en relación 
a la inferior a una distancia igual a la constante de la red. Sin em- 
bargo, se puede mostrar, que para el desplazamiento de la disloca- 
ción se exige una tensión mucho menor, que para el deslizamiento 
corriente. De analogía, aquí pueden servir las mismas arrugas de la 
alfombra, que son mas fáciles de quitar desplazando la arruga que 
sacudiendo la alfombra desde su extremo. 

Incluso si en el «<ristal hubiese una sola dislocación, ella con- 
duciría a la múltiple disminución del límite de fluencia del cristal. 

De tal modo, la divergencia entre el valor del límite de fluencia 
del cristal caleulado teóricamente y el medido experimentalmente, 
puede ser explicado por la existencia de dislocaciones en el cristal, 
que es, completamente, perfecto en todos los demás aspectos. La 
justeza de tal explicación, por lo visto, se afirma con los últimos 
experimentos realizados con los monocristales, preparados en con- 
diciones que excluyen la aparición de «dislocaciones. El límite de 
fluencia de los monocristales, creados de tal forma, resulta ser muy 
próximo al teórico, es decir, muy alto. ) 

La acumulación de dislocaciones en los cristales está facilitada 
por la formación de grietas microscópicas en.su superficie. Estas 
grietas, por lo tanto, disminuyen la resistencia del cristal. Si elimi- 


bruscamente la resistencia del cristal. Esto fue afirmado por el 
experimento de A. F. Ioffe. El experimento se realizó con un cristal 
de sal de piedra (sal gema) sumergido én agua. Disolviéndose en su 
superficie, el cristal resultó estar sási completamente desprovisto 
de grietas superficiales, y la resistencia medida resultó ser mucho 
mayor que durante las mediciones en condiciones corrientes (efecto 
Ioffe). i 

La representación sobre la dislocación permite explicar tam- 
bién una serie de otras particularidades, referentes a las propiedades 
mecánicas de los cuerpos sólidos. '- f 

Dislocaciones y endurecimiento en frío. De lo dicho anteriormente, 
está claro que la resistencia de un cristal depende de la facilidad 
con que se desplazan las dislocaciones. Mientras menor sea la des- 
viación en el movimiento de las dislocaciones, tanto menor deberá 
ser el límite de fluencia del cristal. a 

Si ocurre como siempre que. en el cristal se tiene no una sola dis- 
locación, sino muchas, entonces, su interacción conduce a la dis- 
minución de la movilidad de las dislocaciones. Como mostraron 
Frank y Reed en el proceso de la deformación plástica se realiza el 
cecimiento del número de dislocaciones. Debido a esto, la dislo- 
cación durante su movimiento está obligada a pasar una a través 


- ~ pamos: por::cualquier- medio..estas grietas,- entonces, deberá. Crecer... -u 
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de la otra, y ya que Ada dislocación es el lugar donde está alterado 
el orden en el cristal, durante tal penetración mutua surgen entre 
ellas fuerzas de repulsión y de atracción. La movilidad de las dislo- 
caciones disminuye a consecuencia de esto y, por consiguiente, el 
cristal endurece. En esto consiste la causa del endurecimiento de los 
cristales durante la deformación plástica. 

Dislocación e impurezas. Las impurezas en la substancia funda- 
mental conducen corrientemente al aumento de la resistencia y de 
la dureza. Desde el punto de vista de la teoría de la dislocación, 
este endurecimiento también debe ser consecuencia de la disminu- 
ción de la movilidad:ide la dislocación. La presencia de impurezas 
conduce en efecto, a que el desplazamiento de las dislocaciones se 
haga más dificultoso. 

De lo dicho anteriormente sobre las dislocaciones (véase la 
fig. 178), está claro que es diferente el estado de los átomos del 
cristal a ambos lados' de la dislocación, más arriba y más abajo de 
la línea de deslizamiento. Más arriba de la línea de dislocación, la 
red está algo comprimida y más abajo ampliada. Debido a esto los 
átomos de las impurezas se acumulan, preferentemente, en la región 
de la dislocación: los átomos cuyas medidas son menores que las 
medidas de los átomos de la red fundamental, se sitúan en la parte 
comprimida, es decir, sobre la línea de dislocación, los átomos de 
mayor medida debajo de ella, en la parte ampliada. Tal acumulación 
de átomos de impurezas en las proximidades de las dislocaciones 
conduce a que sea necesaria una tensión mucho mayor para obligar 
a la dislocación a moverse. Y esto significa, que el cuerpo se endu- 


rece. Como. muestra el cálculo, es suficiente una pequeña cantidad - 


de átomos de impurezas (del orden de 0,01% y menor) para que su 
acumulación en la dislocación origine ya un endurecimiento. Con 
esto se explica la fuerte influencia que ejercen incluso unas impurezas 
no muy grandes, sobre las propiedades mecánicas de los cuerpos 
sólidos. 

Con esto también : se explica, que en aquellos casos cuando la 
aleación representa en sí una mezcla de dos tipos de átomos con 
medidas aproximadamente iguales (por ejemplo, el oro y la plata), 
entonces, el enduresimiento está expresado muy débilmente, ya que 
en este caso los átomos de las impurezas «no tienen por qué» acu- 
mularse en las dislosaciones: en cualquier otro lugar de la red su 
energía será, aproximadamente, la misma. 

Dislocaciones y tratamiento térmico. La supresión de las consecuen- 
cias del endurecimierto en frío durante el recocido, como de otros 
casos de cambio en las propiedades mecánicas, también está ligado 
con el cambio de movilidad de las dislocaciones. 

En el caso dado, la movilidad de las dislocaciones aumenta, evi- 
dentemente, ya que disminuye el límite de fluencia. Esto -ocurre 
porque los átomos de las impurezas, a alta temperatura, cuando la 
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energía cinética de los átomos aumenta, se agrupan cerca de la 
dislocación, debido a la difusión, por lo menos parcialmente, abando- 
nan sus lugares en la dislocación, intentando igualar su concentra- 
ción por todo el volumen del cuerpo. Esto conduce a que las disloca- 
ciones reciban mayor libertad de movimiento y a consecuencia 
de esto disminuye el límite de fluencia, tendiendo a aquel valor 
que existía antes de la deformación. 

Un tanto más complejo son los procesos, ligados con otros tipos 
de tratamiento térmico (temple, revenido), ya que están ligados a la 
existencia de distintas fases en las aleaciones. Indiqguemos, sola- 
mente, que también resulta ser muy útil la teoría de las dislocaciones 
durante el estudio de estos procesos. 

A todo lo dicho sobre las dislocaciones, añadiremos en conclusión, 
existen muchas demostraciones directas o indirectas experimentales 
sobre su existencia real en los cristales. 
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Al establecimiento de un orden ideal en la colocación de los 
átomos, es decir, a la formación del cuerpo sólido, se oponen los 
movimientos térmicos, cuya particularidad fundamental, es como 
sabemos, el caos y el desorden. Por eso, para que la substancia 
pueda encontrarse en el estado sólido, su temperatura deberá ser 
lo suficientemente baja, para que la energía kT de sus movimientos 
térmicos sea menor que la energía potencial de interacción de los 
átomos. 

Un cuerpo puede ser un cristal, completamente ideal, en el cual 
todos los átomos se encuentran en equilibrio y poseen la energía 
mínima, solamente, durante el cero absoluto. En realidad todas 
las substancias se hacen sólidas para temperaturas muchísimo más 
altas. Constituye una excepción el helio, que también se queda lí- 
quido durante el cero absoluto, pero esto está ligado” con: algunos 
efectos cuánticos sobre:los que hablaremos brevemente, más adelante. 

La substancia puede pasar al estado sólido, tanto del estado 
líquido, como del gaseoso. Y en uno y en otro caso, tal paso es un 
paso de un estado desprovisto de simetría a un estado en que existe 
simetría (en cualquier caso esto se refiere al orden sucesivo que existe 
en los cristales y que no existe, ni en las substancias líquidas, ni 
en las gaseosas). Por eso, el paso al estado sólido debe realizarse 
de un salto, es decir, para una temperatura determinada a diferencia 
del paso de gas a líquido que puede ocurrir, como sabemos, de una 
manera ininterrumpida. 

Al principio examinemos la transformación del líquido en cuerpo 
sólido. El proceso de formación del cuerpo sólido durante el en- 
friamiento de líquido, es un proceso de formación del cristal (cris- 
talización) y se realiza para una temperatura determinada, tempe- 
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ratura de cristalización o de solidificación. Ya que durante esta 
transformación disminuye la energía, entonces, va acompañada con se- 
gregación de energía en forma de calor latente de cristalización. La 
transformación inversa, la fusión, también se realiza de un salto, 
para la misma temperatura y va acompañada de una absorción de 
` energía en forma de calor latente de fusión, igual en magnitud al 
calor de cristalización. 

Esto se ve, claramente, en el gráfico de dependencia entre la tem- 
peratura del líquido, que se enfría y el tiempo, representado en la 
fig. 179 (curva-a). El tramo 1 de la curva a, da la marcha monótona 


Temperatura 


liempo 


FIG. 1179 


del descenso de la temperatura del líquido a consecuencia de la 
extracción de su calor. El tramo horizontal 2 indica que para un va- 
lor determinado de la temperatura se suspende su descenso a pesar 
de continuar la extracción dejcalor. Después de un tiempo determinado 
la temperatura de nuevo comienza a descender (tramo 3). La tempera- 
tura correspondiente al tramo 2, es la temperatura de cristalización. 


El calor segregado durante la cristalización, compensa la extracción --— 


de calor de la substancia y, por eso, se suspende temporalmente el 
descenso de temperatura. Después de terminarse el proceso de crista- 


lización; la temperatura -ahoraj ya del cuerpo sólido empieza a: des-- - 


cender. 

Una tal marcha del gráfico de descenso de la temperatura es carac- 
terística para los cuerpos cristalinos. 

Durante el enfriamiento de los líquidos que no se cristalizan (subs- 
tancias amorfas), no se segrega el calor latente y el gráfico de en- 
friamiento representa una curva monótona sin parada de enfria- 
miento. 
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Durante el proceso inverso, el paso de la substancia del estado 
sólido al líquido (fusión) también se observa una parada en la ele- 
vación de la temperatura, a consecuencia de la absorción del calor 
latente de fusión, calor, a cuenta del cual se realiza la destrucción 
de la red cristalina (curva b en la fig. 179)... 

Para comenzar la cristalización, es necesaria la presencia de un 
centro o de centros de cristalización. De tales centros pueden servir 
las partículas líquidas acumuladas casualmente, que se pegaron 
unas a otras a las que se pueden agregar más y más partículas nuevas, 
hasta que todo el líquido no se transforme en.cuerpo sólido. Sin 
embargo, la formación de tales acumulaciones en el propio líquido, 
se dificulta por los movimientos térmicos que las destrozan antes 
de que éstas tengan tiempo de adquirir algunas medidas sensibles. 
La cristalización se facilita, esencialmente, si en el líquido están 
presentes desde el principio partículas sólidas suficientemente grandes 
en forma de polvillos y cuerpos que se hacen centros de cristalización. 

La formación de centros de cristalización en el propio líquido 
se facilita naturalmente, con el descenso de la temperatura. Por 
eso, la cristalización de un líquido puro, desprovisto de formacio- 
- nes extrañas empieza, corrientemente, a una temperatura más 
baja, que la verdadera temperatura de cristalización. En las condi- 
ciones corrientes, los líquidos que se cristalizan tienen muchos cen- 
tros de cristalización, de modo que en el líquido se forman unos 
conjuntos de cristalitos que se unen y la substancia que se solidifica, 
resulta ser policristalina. E PAE 

Solamente en condiciones especiales que son difíciles de asegurar, 
corrientemente, se puede obtener un cristal único, monocristal que 
crece de un único centro de cristalización. Si con ello se aseguran 
las mismas condiciones de acumulación de partículas en todas direc- 
ciones, entonces, se obtiene un cristal con caras regulares corres- 
pondientes a las propiedades de su simetría. 

El paso del líquido al cuerpo sólido, lo mismo que la transforma- 
ción inversa, es un paso fásico, del mismo modo que el estado líquido 
y sólido se pueden considerar como dcs fases de una substancia. 
Durante la temperatura de cristalización (fusión) ambas fases pueden 
estar en contacto una con otra, encontrarse en equilibrio (el hielo, 
por ejemplo, puede flotar en el agua, sin fundirse), del mismo modo — 
que pueden encontrarse en equilibrio el líquido y su vapor satu- 

De un modo semejante, así como la temperatura de ebullición 
depende de la presión, la temperatura de: cristalización (y la tem- 
peratura de fusión igual a ésta) también depende de la presión, 
aumentando corrientemente con el aumento de la presión. Ella 
crece porque la presión exterior aproxima los átomos entre sí, y para 
la destrucción de la red cristalina durante la fusión, hay que separar 
los átomos unos de otros: a una presión mayor, para esto, se exige 
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una energía mayor de los movimientos térmicos, es decir, una tem- 
peratura más elevada. 

En la fig. 180 está mostrada la curva de dependencia entre la 
temperatura de fusión (cristalización) y la presión. La curva continua 
divide todo el dominio p-T en 
dos partes. El dominio a la iz- 
quierda de la curva corresponde 
al estado sólido, el dominio a la 
derecha de la curva al estado 
Estado ` líquido. 

Liquido Cualquier punto que descansa 
en la misma curva de fusión, 

corresponde al equilibrio de la 
fase sólida y líquida: para estas 
presiones y temperaturas la subs- 
tancia en estado líquido y só- 
lido se encuentra en equilibrio, 
7 estando en contacto uno con 
E otro, sin solidificarse con ello el 
FIG. 180 líquido, ni fundirse el cuerpo 

sólido. E 

Con la línea punteada, se muestra en la fig. 180 la curva de fusión 
para algunas pocas substancias (bismuto, antimonio, hielo, germa- 
nio) para las cuales el volumen no disminuye, sino que aumenta 
durante la solidificación. Para tales substancias, la temperatura de 
fusión, evidentemente, disminuirá con el aumento de presión. 

El cambio de la temperatura de fusión dT está ligado con el 
cambio de presión dp por la relación de Clapeyron-Clausius: 


| 
\ Estado 
\ sólido 


dr _T(V3—-V,) 
dp L a 


Aquí T es la temperatura de fusión (cristalización), V, y V, son 
los volúmenes molares correspondientes de la fase líquida y sólida, 
y L es el calor molar de fusión. 

Esta fórmula es también justa para los otros pasos fásicos, y en 
particular la fórmula de Clapeyron-Clausius para la evaporación 
y condensación ya fue deducida en el cap. VII [véase (105.6)]. 

De la fórmula de Clapeyron-Clausius, se ve que el signo de la 
variación de la temperatura de fusión con el cambio de presión, 
se determina por la mayor de las magnitudes V, y V,. La pendiente 
de la curva también depende de la magnitud del calor latente de 
transformación L: mientras menor sea L tanto menor será la variación 
de la temperatura de fusión con la presión. En la tabla 20 están 
expuestos los valores del calor específico de fusión (es decir, referido 
a la unidad de masa) para algunas substancias. 
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Tabla 20 
Calor específico de fusión para algunas substancias 


Calor especifico Calor específico 
Substancia de fusión, L-10-5, Substancia de fusión, L-10-5, 
J/kg 3/kg 
Aluminio 3,94 Plata 4,05 
Plomo 0,23 Sal común 5,19 
Oro 0,66 Agua (hielo) 3,32 
Cobre 1,71 Mercurio 0,11 


La ecuación de Clapeyron-Clausius también puede ser escrita en 
la forma: 


NA 
ar TU, Ý): 


Esta ecuación muestra cómo varía la presión bajo la cual se en- 
cuentran ambas fases durante el cambio de temperatura. 

El cuerpo sólido se puede formar no sólo por medio de la crista- 
lización del líquido, sino también por la condensación del gas (va- 
por) en el cristal sin pasar por la fase líquida. Con ello también se 
desprende el calor latente de transformación, que siempre es, sin 
embargo, mayor que el calor latente de fusión. La formación del 
cuerpo sólido para una temperatura y presión determinadas puede 
realizarse, directamente, del estado gaseoso, como también por 
medio de la licuación preliminar. En ambos casos son iguales el 
estado inicial y final. Por lo tanto también es igual la diferencia de 
energías de estos estados. Entre tanto, en el segundo caso, se despren- 
de; primero, el calor latente de condensación al pasar del estado ga- 
seoso al líquido y segundo, el calor latente de cristalización al pasar 
del estado líquido al sólido. De aquí se deduce que el calor latente 
durante la formación directa del cuerpo sólido de la fase gaseosa, 
deberá ser igual a la suma de los calores de condensación y cristali- 
zación del líquido. 

Esto se refiere, sólo a los calores medidos para la temperatura 
de fusión. Para temperaturas más bajas aumenta el calor de conden- 
sación del gas. 

El proceso inverso de laevaporación del cuerpo sólido, corrien- 
temente, se llama sublimación. Las partículas que se evaporan del 
cuerpo sólido, forman sobre él un vapor, completamente, igual como 
ocurre durante la evaporación del líquido. Para una presión y tem- 
peratura determinadas el vapor y el cuerpo sólido se pueden encon- 
trar en equilibrio. El vapor que se encuentra en equilibrio con el . 
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cuerpo sólido, también se llama vapor saturado. Como en el caso 

del líquido, la tensión del vapor saturado sobre el cuerpo sólido 

“depende de la temperatura, disminuyendo, rápidamente, con el 

descenso de la temperatura, de modo que en muchos cuerpos sólidos 

para las temperaturas corrientes, 

P la tensión del vapor saturado es, 
insignificantemente, pequeña. 

En la fig. 181 se muestra la 
forma de la curva de dependencia 
entre la tensión del vapor satura- 
do y la temperatura. Esta curva es 
la línea de equilibrio de las fases 
sólida y gaseosa. El dominio a 

Vapor la izquierda de la curva correspon- 

de al estado sólido, y a la derecha 

A 7 de ella, al gaseoso. La sublima- 

FIG. 181 ción, igualmente, que la fusión, 

í está ligada con la destrucción de la 

red cristalina, y exige un gasto de 

energía necesaria para ello. Esta energía se manifiesta como el 

calor latente de sublimación, que por supuesto es igual al calor 

latente de condensación. El calor de sublimación, por eso, es igual 
a la suma de los calores de fusión y evaporación. 


Estado 
solido 
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Representemos ahora las curvas de fusión y sublimación en un 
mismo gráfico de coordenadas p y T. Como se ve en la fig. 182 ambas 
curvas teniendo distinta pendiente (en vista de la diferencia de sus 
calores latentes de fusión y sublimación) se cortan en un cierto punto 
correspondiente a una presión p y temperatura T determinadas. La 
curva de fusión 2jes, como se sabe, la curva de equilibrio de las fases 


sólida y líquida. Exactamente igual, la curva de sublimación 1. 


representa en sí la curva de equilibrio de las fases sólida y gaseosa. 
Es decir, a la izquierda de las curvas Z y 2 se encuentra el dominio 
de las presiones y temperaturas, para las cuales el estado sólido es 
el estado de equilibrio de la substancia. A la derecha de estas curvas 
.están situados los dominios de los estados líquido y gaseoso. 

A su vez, las fases líquida y sólida están separadas en el dia- 
grama p— T por la curva de evaporación, por la curva a lo largo de la 
cual se encuentran en equilibrio el líquido y el vapor. Ya que el 
calor de evaporación, indudablemente, se diferencia de los calores 
de sublimación, entonces, la curva de evaporación deberá cortar a.las 
curvas de fusión y sublimación. Si en la fig. 182 también representa- 
mos la curva de evaporación, entonces, ella cortará a las curvas de 
fusión y sublimación en un cierto punto de coordenadas p; y T: 


os 
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(fig. 183). El punto de intersección de estas tres curvas es, eviden- 
temente, el punto de equilibrio de las tres fases de la substancia: 
sólida, líquida y gaseosa. Es decir, para la temperatura T; y la pre- 
sión p: todas las tres fases de la substancia, estando en contacto una 
con otra, se encontrarán en equilibrio, es decir con esto el líquido no 
se evapora y no se cristaliza, el cuerpo sólido. no se funde, el gas 


Estado . 
y sólido Estado 
liguido 


Estado 


liguido 


Estado 
| ga $e0so 


A 7 


FIG. 182 . `< FIG. 183 


(vapor) no se condensa. Tal equilibrio de`las tres fases no es posible 
para ningunas otras temperaturas y presiones. 
El punto del diagrama de estado correspondiente al equilibrio 
de las tres fases de la substancia se llama punto triple. 
Para las distintas substancias, la presión p; y la temperatura Tz 
del punto triple son diferentes. Así, por ejemplo, para el agua p: = 


Tabla 21 
; Temperatura en el Presión en el 
Substancia punto triple, en K | punto triple, en atm 
i 
Acido carbónico 216,5 5,11 
Amoníaco 195,4 6.102 
Agua 273,16 i 6-40-78 
Eter 152,9 8,5-1076 


4,6 mm Hg y 7, = 0,01°C. En la tabla 21 están expuestos los valo- 
res de los parámetros del punto triple para aigunas substancias. 

Del diagrama de estado (fig. 183) se ve que el cuerpo sólido no 
siempre se puede llevar al estado líquido por. medio del calenta- 
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miento. Si calentamos al cuerpo bajo una presión menor que pz, 
entonces no se fundirá, y pasará directamente al estado gaseoso sin 
pasar por la fase líquida, la substancia se sublimará y no se fundirá. 

La fusión, es decir, el paso al estado líquido, sólo es posible du- 
tante el calentamiento bajo una presión superior a p;. 

Para muchas substancias, la presión, correspondiente al punto 
triple, es menor de 1 atm. Tales substancias se funden durante el 
calentamiento a la presión atmosférica. Sin embargo, existen tales 
substancias para las cuales p; supera a 1 atm. Ellas no se funden, 
durante el calentamiento bajo la presión corriente, sino se subliman. 
Así, para el anhídrido carbónico (CO,) la presión es p; = 5,1 atm 
y la temperatura T; = — 57°C. Por eso, el anhídrido carbónico 
sólido a la presión atmosférica puede existir, solamente para una 
. temperatura baja. Con ello, el ácido carbónico se encuentra en equi- 
librio con su vapor a la presión atmosférica para los —80%C. En 
esta forma se emplea el anhídrido carbónico sólido. Este «hielo seco» 
es ampliamente utilizado. pero este hielo nunca se funde, sino, 
solamente se evapora. 

Dos de las tres líneas de equilibrio, la curva de sublimación 
y la curva de evaporación tienen principio y fin. La línea de subli- 
mación empieza, precisamente, en el cero absoluto y termina en el 
punto triple, la curva de evaporación empezando en el punto triple, 
termina en el punto crítico. En referencia a la curva de fusión, sa- 
bemos que empieza también en el punto triple, pero no tiene final. 
Por lo menos, no conocemos aquellos experimentos que mostrasen 
“que la línea de fusión se termira «naturalmente», en un punto deter- 
minado. Por el contrario, los +xperimentos muestran que con el 
aumento de la presión, la temperatura de fusión siempre crece. En 
las substancias anomálicas, es decir, en aquellas para las que dismi- 
nuye la temperatura de fusión con el aumento de presión, la curva 
de fusión cortará en su extrapolación al eje de las presiones. Esto 
corresponde a que la- substancia deberá fundirse a presiones sufi- 
cientemente altas para unas temperaturas muy bajas y puede que- 
darse incluso líquida para el cero absoluto. 

Las experiencias muestran, por ejemplo, que el aumento de pre- 
sión hasta las 180 000 atm «conduce al descenso de la temperatura 
de fusión del germanio desde 986 hasta 276°C. 

Observemos en conclusión, que en la substancia compuesta de 
una componente, no podrán encontrarse en equilibrio más de tres 
fases (regla de las fases). Por eso, si en tal género de substancia exis- 
ten más de tres fases distintas, entonces habrá más de un punto 
triple, pero en cada uno de ellos, concurren sólo tres curvas de equi- 
librio. Con tal situación nos hallamos, por ejemplo, cuando una 
misma substancia puede tener varias modificaciones cristalinas, 
estables para diferentes presiones y temperaturas. La propiedad de 
tener los cristales distintas modificaciones se llama polimorfismo: 
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el paso de una de estas modificaciones a la otra se llama paso poli- 
mórfico. i 

Un ejemplo interesante e importante del diagrama de estado 
para la substancia que experimenta transformación polimórfica es 
el diagrama del carbono que se encuentra en dos modificaciones 
cristalográficas: en forma degra- 
fito y diamante. El diagrama de 
estado tiene la forma representa- 2% 
da en la fig. 184. Aquí el punto z% 
triple t corresponde no al equili- 
brio de las fases líquida, sólida y ga- 150 
seosa, sino al equilibrio de dos fa- 
ses sólidas (del grafito y diamante) 100 
y la fase líquida. El punto triple 50 
corresponde a la presión de 130 kbar 


DT 


Diamante t 


Liquido 


(aproximadamente 130 mil atmós- 20004000 20 
0 
feras) y una temperatura de 4000 K. f ps 
La zona I del diagrama es la i 
zona de presiones y temperaturas, FIG. 484 


para las cuales se considera esta 

ble la modificación de grafito; en 

la zona JI es estable el diamante y en la zona 777, el carbono en 
estado líquido. La línea at es la línea de equilibrio de las dos fases 
sólidas, del diamante y grafito. 

Del diagrama se deduce que para presiones y temperaturas ba- 
jas, el grafito es la modificación estable del carbono, y el diamante 
es estable para altas presiones, no inferior a 15 mil atmósferas (pre- 
sión, que corresponde al punto a). Esto no significa, sin embargo, 
que no puede existir el diamante para las presiones y temperaturas 
correspondientes a la zona 7. Es bien conocido, que el diamante no 
sólo existe para las presiones y temperaturas corrientes, sino que 
al parecer es completamente estable. Pero en realidad el diamante en 
estas condiciones es metaestable, es decir, se encuentra en un estado 
de equilibrio inestable. Sin embargo, la «inestabilidad» es tal que 
puede existir en estas condiciones un tiempo ilimitado y, solamente, 
calentándolo a una temperatura superior a 1000 K, éste empieza 
a pasar al grafito estable. Exactamente igual el grafito que es ines- 
table en la zona JI puede existir en realidad en esta zona y también 
un tiempo ilimitado. Esto significa que si llevamos el grafito a la 
zona II elevando la presión y temperatura, entonces esto no conduce, 
obligatoriamente, a su transformación en diamante. 

Sin embargo, la tarea atractiva de la transformación del grafito 
barato que se encuentra con frecuencia en diamante inconmensura- 
damente más valioso, no sólo ha sido resuelta en los últimos 20 años, 
sino que apareció toda una industria en el dominio de producción 
de diamantes artificiales. Para presiones próximas a 60-100 mil 
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atmósferas y temperaturas de 1500-2000 K el grafito (u otra sustan- 
cia que contiene carbono) se transforma en diamante, pero ante la 
.presencia obligatoria de catalizadores, entre los cuales pueden ser- 
vir algunos metales (hierro, tántalo, níquel y otros), cuyo papel, 
posiblemente, se reduce a que ellos disuelven el grafito. Por otra 
parte, para presiones próximas a 200 mil atmósferas y para tempera- 
turas cerca de 3000 K el grafito también se transforma en diamante 
sin catalizadores. Con ello es importante, que la exclusión de la pre- 
sión y refrigeración, es decir, el retorno a la zona I, no conduce 
a la transformación inversa del diamante en grafito. 

Los diamantes artificiales se emplean, ampliamente en la in- 
dustria en calidad de parte cortante de distintos instrumentos para 
elaborar los artículos. 

La transformación polimórfica también es un paso fásico. El 
va acompañado de una segregación (o absorción) de calor latente de 
transformación, ya que para Cada tal paso se realiza la reconstruc- 
ción de la red cristalina que está unida con el cambio de energía de 
las partículas en el cristal. Con la existencia de transformaciones 
polimórficas, la curva de fusión puede tener principio y fin: empe- 
zando en un punto triple puede terminar en el otro. 


$ 131. PASOS FASICOS DE PRIMERO Y SEGUNDO GENERO 


Nosotros examinamos los pasos del estado líquido y gaseoso al 
sólido, es decir, la cristalización y los pasos inversos, la fusión y su- 
blimación. Anteriormente, en el cap. VII nos pusimos en conocimien- 
to con el paso de líquido a vapor, la evaporación y con el paso 
inverso, con la condensación. En todos estos pasos fásicos (trans- 
formaciones) el cuerpo o bien segrega, o bien absorbe energía en 
forma de calor latente del paso correspondiente (calor de fusión, 
calor de evaporación, etc.). 

Los pasos fásicos acompañados con cambios a saltos de la energía 
o de otras magnitudes ligadas a la energía, por ejemplo, la densidad, 
se llaman pasos de primer género. 

Para los pasos fásicos de primer género es característico el salto, 
es decir, el cambio de las propiedades de la substancia realizado en 
un pequeño intervalo de temperatura. Por consiguiente, se puede 
hablar sobre un determinado paso de temperatura, o de un punto, 
de paso: punto de ebullición, punto de fusión, etc. 

Las temperaturas de los pasos fásicos dependen, del parámetro 
exterior de presión! p; para una temperatura dada el equilibrio de 
fases, entre las cuales se realiza el paso, se establece a una presión 
completamente determinada. La línea de equilibrio fásico se describe 
por la conocida ecuación de Clapeyron-Clausius, 

dp _ L i 
aT T(V,—V,)* 
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donde L es el calor molar del paso, V, y V, son los volúmenes mola- 
res de ambas fases. 

En los pasos fásicos de primer género, la nueva fase no aparece 
de repente en todo el volumen. Al principio:se forman los gérmenes 
de la nueva fase que luego crecen difundiéndose a todo el volumen. 

El proceso de formación de gérmenes ya. lo encontramos al exa- 
minar el proceso: de condensación de los líquidos. Para la condensa- 
ción es necesaria la existencia de centros (gérmenes) de condensación 
en forma de partículas, iones, etc. Del mismo modo, para la solidi- 
ficación de un líquido son necesarios los centros de cristalización. 
En ausencia de tales centros el vapor o el líquido pueden encontrarse 
en estado sobreenfriado: se puede observar largo tiempo, por ejemplo, 
el agua pura a la temperatura de —10%C. 

Sin embargo, se encuentran pasos fásizos, durante los cuales 
la transformación se realiza momentáneamente, en todo el volumen 
como resultado del cambio continuo de la red cristalina, es decir, 
de la disposición mutua de las partículas en la red. Esto puede condu- 
cir a que para una determinada temperatura se cambia la simetría 
de la red, por ejemplo, la red con simetría inferior pasa a la red con 
una simetría más elevada. Esta temperatura será el punto del paso 
fásico, que en este caso se llama paso fásico de segundo género. La 
temperatura, a la cual ocurre el paso fásico de segundo género se 
llama punto de Curie, según el nombre de Pierre Curie que descubrió 
el paso fásico de segundo género en los cuerpos ferromagnéticos. 

Durante tal cambio continuo-del estado en el punto de paso no 
habrá equilibrio de las dos fases distintas ya que el paso ocurre mo- 
mentáneamente en todo el volumen. Por eso, en el punto del paso 
tampoco hay salto de la energía interna U. Por consiguiente, tal 
paso no va acompañado de desprendimiento o absorción del calor 
latente de paso. Pero ya que para temperaturas superiores o inferio- 
res del punto de paso las substanscias se encuentran en distintas modifi- 
caciones cristalinas, entonces ellas tendrán distinta capacidad calo- 
rtífica. Esto significa que en el punto del paso fásico la capacidad 
calorífica cambia de un salto, es decir, la derivada de la energía 


7 3 
interna según la temperatura es z p 

También cambia de un salto el coeficiente de dilatación volu- 

i av > z 

métrica + vr» ? Pesar de que el propio volumen no varía en el 
punto de paso. l T 

Son conocidos los pasos fásicos de segundo género, durante los 
cuales el cambio continuo de estado no significa la variación de 
la estructura cristalina, pero en los cuales también se cam- 
bia el estado, momentáneamente, en todo el volumen. Los 
pasos más conocidos de este tipo son: el paso de la 
substancia del estado ferromagnético a. no  ferromagnético, 
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que se realiza a la temperatura, denominada punto de Curie; el 
paso de algunos metales del estado normal al superconductor, en 
el cual desaparece la resistencia eléctrica. En ambos casos no ocurre 
ningún cambio de la estructura cristalina en el punto de paso, pero en 
ambos casos el estado de un modo continuo varía, momentáneamente, 
en todo el volumen. También se considera paso de segundo género 
al paso del helio líquido del estado del He I al estado del He II. En 
todos estos casos se observa un salto de la capacidad calorífica en el 
punto de paso. (Debido a esto la temperatura del paso fásico de se- 
gundo género tiene una segunda denominación: ella se llama punto A, 


debido al carácter de la curva del cambio de capacidad calorífica en ` 


este punto; sobre esto ya se habló en el $ 118 en el texto sobre el 
helio líquido.) . 

Examinemos ahora un poco más detalladamente, como ocurren 
los pasos fásicos. Las fluctuaciones de las magnitudes físicas juegan 
el papel fundamental en las transformaciones fásicas. Ya tuvimos 
ocasión de conocerlas al analizař la pregunta sobre la causa del 
movimiento browniano, de las partículas sólidas en suspensión en 
el líquido ($ 7). - 

Las fluctuaciones son cambios aleatorios de la energía, densidad 
y otras magnitudes, ligadas a ellas, que existen siempre. Pero lejos 
del punto de paso fásico ellas se originan en volúmenes muy pequeños 
y allí mismo de nuevo desaparecen. Cuando la temperatura y la 
presión de la substancia son próximas a la crítica, entonces en el volu- 
men abarcado por la fluctuación se hace posible la aparición de la 
nueva fase. Todas las diferencias entre los pasos fásicos de primero 
y segundo género consisten en que, cerca del punto de paso las fluc- 
tuaciones se desarrollan de distinta forma. 

Antes ya se dijo que durante el paso de primer género se origina la 
nueva fase en forma de embrión dentro de la fase vieja. La causa 
de su aparición son. las fluctuaciones aleatorias de la energía y la 
densidad. A medida que'se acercan al punto de paso las fluctuaciones, 
que conducen a la nueva fase, ocurren más y más frecuntemente, 
y a pesar de que cada fluctuación abarca a un volumen muy pequeño, 
todas ellas juntas pueden conducir a la aparición de un embrión 
macroscópico de la nueva fase, si en el lugar de su formación existe 
un centro de condensación. 

En el caso del paso de segundo género la situación es mucho más 
compleja. Ya que la nueva fase aparece momentáneamente por to- 
do el volumen, las fluctuaciones microscópicas no pueden, corriente- 
mente, conducir al paso fásico. Su carácter varía esencialmente. A 
medida que las fluctuaciones, «preparadoras» del paso a la nueva 
fase, se acercan a la temperatura crítica, abarcan cada vez una parte 
mayor de substancia, y por último, se hacen infinitas en el punto de 
paso, es decir, se realizan en todo el volumen. Más bajo del punto 
de paso, cuando ya se estableció la nueva fase, ellas de nuevo empie- 
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zan a extinguirse y poco a poco se hacen de nuevo de corta acción 
y duración. 

El paso fásico de segundo género, siempre está ligado al cambio 
de simetría del sistema: en la nueva fase se origina un orden que no 
había en la fase inicial (por ejemplo, se ordenan los momentos magné- 
ticos de las distintas partículas al pasar al estado ferromagnético), 
o bien varía el orden ya existeñte (durante los pasos con cambio de 
la estructura cristalina). Este orden nuevo también existe en las 
fluctuaciones cerca del punto de paso fásico. 

Una aclaración evidente del mecanismo descrito del paso es 
.el conocido «efecto de la muchedumbre admiradora» (fig. 185). 


FIG. 185 


Supongámonos a los peatones que pasan por la acera y miran a las 
direcciones más casuales. Este es el estado «normal» de la muche- 
dumbre callejera, en la que no existe un orden. Supongamos ahora 
que uno de los peatones sin causas visuales se queda mirando a una 
ventana vacía del segundo piso («fluctuación aleatoria»). Poco a poco 
un número mayor de personas empiezan a mirar a esa misma ventana, 
y al fin y al cabo todas las miradas resultan estar dirigidas a un 
punto. Se originó la fase «ordenada», a pesar de que no existen 
ningunas fuerzas externas, capaces de establecer el orden, o sea, 
ien la ventana del segundo piso no .pasa nada decisivo! . 

Los pasos fásicos de segundo género son unos fenómenos muy 
complejos e interesantes. Los procesos que ocurren directamente 
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en las proximidades del punto de paso, todavía no están comple- 
tamente investigados y el cuadro completo del comportamiento de 
las magnitudes físicas en condiciones de fluctuaciones infinitas sólo 
empieza a formarse. 


$ 132, HELIO SOLIDO 


El helio es una excepción interesante entre todas las dem ís substan- 
cias, la única substancia que no se solidifica incluso hasta el cero 
absoluto. 

Como ya sabemos, el helio líquido es conocido en dos modifica- 
ciones que pasan de una a otra, para 2,19 K (punto À) si el helio 
se encuentra bajo la presión de 
sus vapores saturados. Este paso 
ess un paso fásico de segundo 
género. En particular, durante 
el paso del He I a He IT no existe 
el calor latente del paso. i 

El diagrama de estado del 
helio en relación a la particu- 
laridad recordada, tiene una 
forma original y única en su gé- 
nero. Ella está representada en 
la fig. 186 (en esta figura la 
escala no se observa completa- 
mente). La curva 7 representa 

FIG, 186 en sí a la curva de evaporación. 
La curva 2 es la línea de los pun- 
tos À. Ella muestra cómo cam- 
biala temperatura del paso Hel —He II con el aumento de la presión. 
Por último la curva 3 es la curva de fusión. Todas estas tres curvas 
dividen el diagrama en cuatro partes: en los dominios de existencia 
del helio gaseoso, del He 1 líquido, del He 11 líquido y del helio 
sólido. Del diagrama se ve que el dominio del He II líquido, 
se extiende hasta el cero absoluto. Esto significa que el estado lí- 
quido también es un estado estable del helio para el cero absoluto. 
En relación al helio sólido, como se ve del diagrama, él puede ser 
obtenido, sólo bajo una presión elevada, que incluso para el cero 
absoluto debe ser no menor de 25 atm. Y mientras mayor sea la tem- 
peratura, tanto mayor será la presión requerida para su cristali- 
zación. Así, para 50 `K, el helio se solidifica a 7000 atm. 

La curva de fusión es, naturalmente, una curva de equilibrio del 
helio sólido con' el HeI líquido (a la derecha de la línea de los pun- 
tos A) y con el He IT líquido (a la izquierda de ella). La curva de 
evaporación también es una línea de equilibrio del helio gaseoso 
con ambas fases del helio líquido, correspondientemente, a la izquier- 


A 
ati. 


He sólido 


g5 


470 E 7 ZK 


$ 132, Helio sólido 495 


da y a la derecha de esta línea. Pero la lnea: de los puntos À no es 
una línea de equilibrio para ambas fases líquidas. 

Una particularidad muy interesante del diagrama de estado del 
helio, es la ausencia de la línea de equilibrio:entre las fases sólida 
y gaseosa. Esto significa, que no pueden estar en equilibrio el helio 
sólido con su vapor, en ningunas condiciones. Sobre el helio sólido 
sólo puede encontrarse el He I líquido o el He 11, pero no el helio 
gaseoso. Por consiguiente, el helio no se puede sublimar. 

Todas estas particularidades del helio, y en- particular el 
hecho de que permanezca líquido también para el cero absoluto, 
sólo se pueden explicar a base de la teoría cuántica; el helio es la 
única substancia de la naturaleza en la cual hallan su reflejo los 
efectos, que se deducen de la teoría ponten; en las propiedades 
macroscópicas. 

La causa consiste en que según le teoria cuántica, la energía de 
las partículas para el cero absoluto, no es igual a cero, como esto 
se deduce de la teoría cinética clásica de la materia. Las partículas 
también poseen durante el cero absoluto la llamada energía cero, 
que es tanto mayor cuanto menor sea`la masa de los átomos. Los 
átomos de helio por esto, poseen  una' energía cero particularmente 
grande (la mayor después del hidrógeno). Por otra parte, debido a 
las particularidades de la estructura de los átomos de helio, las 
fuerzas de interacción entre los átomos. de helio (como también en los 
otros gases nobles) son muy pequeñas. “Por eso, es natural que para 
unas fuerzas pequeñas de interacción entre los átomos, la energía cero 
resulta ser suficiente para impedir colocarse a los átomos de helio 
en un orden regular, es decir, formar la red cristalina. Y solamente 
la presión exterior puede aproximar a los átomos hasta que 
ellos puedan formar el cristal. 

La particularidad del helio consiste en que la energía cero, para 
temperaturas bajas, determina precisamente su comportamiento, 
y no la energía de los movimientos térmicos. 

Parece ser que la energía cero debería jugar un papel aún más 
importante en el hidrógeno, cuyos átomos tienen todavía una masa 
menor. Realmente, la energía cero de los átomos de hidrógeno es 
mayor que en el helio. Pero como acabamos de. ver, el papel decisivo 
lo juega la relación entre la energía cero y la energía de interacción 
de las partículas. Y esta última en los átomos de hidrógeno es 
mayor que en el helio. La valorización numérica, muestra que 
la energía cero en el hidrógeno sólido alcanza la mitad de la energía 
total y en el helio a esta parte le corresponde cerca del 80%. Pre- 
cisamente, por esto se explica también la: baja temperatura de 
licuación del helio y la imposibilidad de stt cristalización en las 
condiciones corrientes. Un papel todavía mayor juega la energía 
cero en el isótopo ligero del helio ¡He*]. Aquí la energía cero alcan- 
za el 95% de la energía total. Por eso la temperatura de licuación 
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(para una presión normal) dei He* es aún más baja (3,2 K, y para 
el helio corriente es de 4,2 K). Para la cristalización del He? 
se exige una presión todavía mayor que para el He“; para el cero 
absoluto es mayor de 29 atm. 


$ 133, DILUCION Y CRISTALIZACION DE LA SOLUCION 


La destrucción de la red cristalina, se puede realizar, además del 
método de fusión y evaporación, también por medio de la solución 
del cuerpo sólido en cualquier disolvente. E l 

Gracias a la interacción de las partículas del cristal y del disol- 
vente, las fuerzas que sujetan a los átomos en los nudos de la red, 
pueden disminuir tanto que los movimientos térmicos sean sufi- 
cientes para la destrucción de la red. Como resultado, la substancia 
disuelta forma junto con el disolvente una mezcla homogénea, la 
solución. La característica fundamental de la solución es su con- 
centración, es decir, el contenido de masa, en tantos por ciento, de 
la substancia disuelta en la masa de la solución. Junto a la presión 
y temperatura, la concentración es un parámetro de estado importan- 
te de la solución (véase $ 108). 

La dilución de un cuerpo sólido en un líquido, corrientemente, 
va acompañada de un enfriamiento de la solución. Esto ocurre 
porque la solución es la destrucción de la red cristalina y para esta 
destrucción siempre se exige alguna energía. Cuando la red cristalina 
se destruye durante la;fusión, la energía es entregada por la fuente 
de calor. Durante la dilución, la red se destroza a cuenta de la ener- 
gía interna del disolvente, lo que conduce al enfriamiento de la solu- 
ción. 

La dilución puede transcurrir en condiciones isotérmicas, pero 
en este caso es necesaria una aportación de calor desde el exterior. 
La cantidad de calor exigida para la dilución isotérmica de una 
unidad de masa de substancia, se llama calor específico de dilución. 
Mientras más fuertemente estén enlazadas las partículas del cristal 
entre sí, tanto mayor será el caior de dilución. 

El enfriamiento durante la diiución es uno de los métodos para 
obtener temperaturas bajas. Ys, generalmente, gonocido el enfria- 
miento de la nieve o del hielo cuando se mezcla con sal común 
o con cloruro cálcico. En el primer caso se puede obtener una tem- 
peratura de cerca de —20 y en el segundo hasta los —55°C. La, tem- 
peratura de solidificación de la solución siempre es menor que la 
del disolvente puro, ya que durante la dilución disminuyen las 
fuerzas de enlace entre las partículas. 

En una cantidad de disolvente dada, se puede disolver, corrien- 
temente, no más de una cantidad, completamente determinada 
(máxima) de:substancia a disolver y la solución con tal concentra- 
ción máxima se.llama. solución saturada. La magnitud de la concen- 
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tración máxima determina la disolubilidad de la substancia en el 
disolvente dado. La disolubilidad crece con la temperatura, de modo 
que la disolución saturada para una determinada temperatura se 
establece no saturada, para otra temperatura más elevada, y para 
una temperatura más baja se hace sobresaturada?). En este último 
caso, con la existencia de centros de cristalización, la parte sobrante 
de la substancia disuelta se cristaliza de la disolución, precipitán- 
dose en forma de cristalitos, hasta que la solución no se haga satu- 
rada. ] : 
La cristalización de la solución se puede llevar a cabo sin la 
necesidad de sobresaturar la solución bajando la temperatura. 
La precipitación de los cristales tendrá también lugar durante la 
vaporización del disolvente. La cristalización de la solución es uno 
de los métodos importantes para la obtención de monocristales arti- 
ficiales. Con este método se puede, fácilmente obtener monocristales 
(algunas veces de medidas significativas) con facetas regulares. 
Descenso del punto de solidificación en las disoluciones. En el 
$ 108 vimos que gracias a la variación de las fuerzas de interac- 
ción entre las partículas, en la solución varía la tensión del vapor 
saturado y la temperatura de ebullición de la solución en relación 
al disolvente puro. Está claro que si disminuyen las fuerzas de enlace 
en la solución, entonces esto deberá conducir a un descenso de la 
temperatura de solidificación de la solución en relación al disol- 
vente puro. Tal descenso ocurre en efecto y depende de la concentra- 
ción de la substancia disuelta y del calor de fusión del disolvente. 
Utilizando la ley de Raoult y la ecuación de Clapeyron-Clausius, 
se puede obtener la expresión para la magnitud de la variación del 
punto de solidificación ATs, exactamente, igual como el que 
obtuvimos para la elevación del punto de ebullición 


RT301 


AT so = L 


ÑNais» 0 bien, 


RTio1 my 
AT soi =E 10007 

Aquí AT so es la diferencia entre los puntos de solidificación del 
disolvente puro a la disolución, Tso, es el punto de solidificación 
del disolvente puro, Nais es la concentración molar de la diso- 
lución, es el peso molecular de la substancia disuelta, m es la mo- 
laridad de la solución y Z es el calor de fusión del disolvente puro. 
La segunda de las expresiones escritas se utiliza para determinar el 
peso molecular de la substancia disuelta, según el descenso del 
punto de solidificación de la solución. Este método de medición 
de p se llama método crioscópico. 


1) Una excepción es la sal común (NaCl) cuya disolubilidad en el agua no 
depende prácticamente de la temperatura. ` 
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Como veremos en el siguiente apartado, la solución durante el 
enfriamiento no se solidifica toda por completo a una determinada 
temperatura (constituye una excepción la solución con una con- 
centración determinada, llamada eutéctica). Por eso, por AT so: hay 
que sobreentender la temperatura del comienzo de la solidificación, 
cuando en la solución líquida aparecen cristales sólidos del disol- 
vente (véase más adelante). 


$ 134, ALEACIONES, DIAGRAMAS DE FUSIBILIDAD 


La aleación representa en sí una mezcla de dos o varias substancias, 
por ejemplo, de metales. Es decir, la aleación también representa 
en sí una solución de una substancia en otra. 

Es cómodo representar los procesos de fusión y cristalización 
en los diagramas de estado (algunas veces también los llaman dia- 
gramas de fusibilidad). Si antes describíamos al estado de las subs- 
tancias de una componente con dos parámetros, por ejemplo, la 
presión y la temperatura (el tercer parámetro se determina, uni- 
formemente, con estos dos), en el caso de la aleación de dos com- 
ponentes (aquí sólo examinaremos tales aleaciones) es necesario 
que se dé todavía un tercer parámetro, por ejemplo, la concentra- 
ción. Es decir, el estado correspondiente al equilibrio. de dos fases 
cualesquiera se. representa, gráficamente, no por una línea, sino 
por una superficie. Sin embargo, nosotros utilizaremos el diagrama 
de dos dimensiones de temperatura y concentración, suponiendo 
que la. presión es constante. Este diagrama es, por consiguiente, 
una sección de la superficie de tres dimensiones con el plano p = 
= Const. 

Así, pues, supongamos que una aleación. líquida, que contiene 
dos componentes (una aleación binaria) se enfría y para una deter- 
minada temperatura empieza su cristalización, que puede desarro- 
llarse de modos muy diferentes. Examinemos aquí los dos casos más 
sencillos. En el primero, dos cristales formados pueden cada uno 
de ellos contener, sólo una de las componentes de modo que la alea- 
ción que se solidifica está compuesta de cristalitos de ambas partes 
componentes de la aleación, y no es una mezcla de átomos en una red. 

En el segundo caso, durante la solidificación los cristales pueden 
estar compuestos de átomos de ambas componentes, que con los 
mismos derechos están colocados en los nudos de una red cristalina 
común para ellos. En este último caso, se dice que se forma una di- 
solución sólida. 

Examinemos al principio el diagíama de estado del sistema del 
primer tipo. En la fig. 187 está representado el caso más sencillo 
de tal tipo de diagrama. El diagrama muestra la dependencia entré 
la temperatura de fusión y la composición de la aleación, compuesta 
de dos componentes Å y B. Sobre el eje de abscisas, a la izquierda 
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y a la derecha, están colocadas las concentraciones de ambas com- 
ponentes, aumentando la concentración de la componente A desde 
la derecha a la izquierda, de modo que el punto 'A corresponda a la 
substancia pura A (el 100% de concentración), la: concentración de 
la componente B crecerá de izquierda a derecha y el punto B corres- 
ponderá a la substancia B pura. 

Sobre el eje de las ordenadas están colocadas las ec 
de fusión de las aleaciones. Los puntos. t, y £» representan, correspon- 
dientemente, las temperaturas de fusión de las componentes puras 
A y B. 


¿O 40 60 OD 100%B 
FIG. 187 — 


De lo dicho, anteriormente, sobre la temperatura de cristaliza- 
ción de las disoluciones, se deduce que ella: deberá descender a me- 
dida que crezca tanto la concentración dè A como la concentración 
de B. Tal es, precisamente, la marcha de la temperatura de solidifi- 
cación, y se observa en la experiencia así como está indicado en la 
fig. 187. Empezando desde el punto t4, la temperatura de fusión 
de la componente A, desciende a medida que crece la concentración 
de la componente B. Del mismo modo, la teniperatura de cristali- 
zación de la substancia B disminuye con el aumento de la concen- 
tración de impurezas de Á. OA i 

Por eso, en ciertọ punto se encuentran estas' curvas de fusión. 
Este punto C da la temperatura más baja de fusión (cristalización) 
que puede poseer la aleación del sistema dado, y la concentración 
de la componente de esta aleación con la temperatura más baja de 
fusión. La aleación con tal composición se llama eutéctica. El punto 
C se llama punto eutéctico. 

Si enfriamos la aleación, cuyá contóhtrición corresponde a un 
punto K determinado a-la izquierda de la composición eutéctica, 
entonces, cuando: la temperatura alcanza el punto: X,, empieza a 
cristalizarse la componente A y. precipitarse. de: la disolución en 
forma de cristales en la:aleación líquida. Con éllo, la-concentración; 
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de B restante en la aleación crece, y esto origina el descenso sucesivo 
de la temperatura de solidificación. De tal modo, a medida que 
desciende la temperatura, todó el tiempo cambia la composición 
de la fundición, hasta que no se solidifica en el punto C, formando 
una mezcla mecánica homógénea de cristalitos de ambas componen- 
tes, característica para la eutéctica. 

Exactamente igua!, durante el enfriamiento de la aleación, cuya 
concentración corresponde al punto L (a la derecha de la eutéctica), 
después de que desciende la temperatura hasta el punto L, comienzan 
a precipitarse cristales de la componente B, lo que origina el des- 
censo sucesivo de la temperatura de fusión a consecuencia del aumen- 
to de la concentración de A. La aleación se solidifica, completamente, 
para una temperatura y concentración correspondientes al punto 
eutéctico C. 

Si enfriamos la aleación líquida con concentración eutéctica 
a la temperatura correspondiente al punto C, se solidifica inmediata- 
mente. Aquí no es necesario recordar que durante el calentamiento 
de la aleación sólida, el proceso marcha en orden contrario al que 
acabamos de describir. 

El dominio de temperaturas y concentraciones que descansan 
más arriba de la línea t,Ctp, es el dominio de la fase líquida. El 
dominio situado entre esta curva y la línea horizontal que pasa 
a través del punto eutéctico (línea MN en la fig. 187) representa 
en sí el dominio en el cual los cristales de las componentes A y B 
se encuentran en la fundición líquida. Por último el dominio situado 
debajo de la línea MN es el dominio del estado sólido, estando en 
su parte izquierda incrustados los cristales Á en la eutéctica, y en la 
parte derecha en la eutéciica están incrustados los cristales de la 
componente B. 

Por lo tanto, es una propiedad característica de las aleaciones 
el que su solidificación se realice no a una determinada temperatura 
como en las substancias de una componente, sino en un intervalo 
de temperaturas dsterminado. La solidificación empieza en la 
línea ¿,¿Ct (corrientemente la llaman línea del líquido) y se termina 
en la línea MN, que es la recta horizontal que pasa a través del 
punto eutéctico C (esta línea se llama línea del sólido). Solamente, 
la aleación de composición eutéctica se solidifica inmediatamente 
a la temperatura correspondiente al punto C. 

Como ejemplo de sistema binario con el diagrama de estado 
representado en la fig. 187, puede servir el sistema estaño — zinc. 
El estaño se funde a 232°C, el zinc a 419°C, la temperatura de fusión 
de la eutéctica (8% de zine) es igual a 199°C. 

- Para las aleaciones del segundo grupo, es decir, para las alea- 
ciones que forman disoluciones: sólidas, el diagrama de estado tiene 
una forma, un poco 'diferente.-El diagrama típico de tal forma, está 
mostrado en la fig. 188. De nuevo aquí, sobre los ejes coordenados 
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están colocadas las concentraciones de las componentes y la tem- 
peratura de fusión. El dominio más arriba de la curva «en forma 
de cigarro» t,¿CtgC*, es el del estado líquido de la aleación, y el 
dominio por debajo de ella, del sólido. La curva t¿Cig representa 
en sí la dependencia entre la temperatura de solidificación de la 
aleación líquida y su composición (línea de liquidus). La curva 
más baja t,C'tg da la dependencia entre la temperatura de fusión 
de la aleación sólida y la concentración. Por consiguiente, para una 
misma composición de la aleación, su temperatura de fusión se 
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diferencia de la temperatura de solidificación, la aleación sólida 
se funde a una temperatura, la líquida se solidifica a otra tempera- 
tura. Por el contrario, para una misma temperatura se cristaliza 
la aleación líquida de una composición y se solidifica la aleación 
sólida de otra composición. 

Aquí, de nuevo se desarrolla la solidificación y la fusión, no a una 
temperatura determinada, sino en un determinado intervalo de 
temperaturas. Así pues, si enfriamos la aleación líquida cuya com- 
posición está representada por el punto X, entonces, al alcanzar la 
temperatura correspondiente al punto K’ empiezan a precipitarse 
cristales, cuya composición está dada, sin embargo, no por el punto 
K, sino por el punto K”. Esto significa, que contendrán mayor canti- 
dad de componente B que de aleación líquida. Por eso, el líquido se 
enriquecerá con la componente A y descenderá la temperatura de 
solidificación a lo largo de la curva ¿,C'tg. 

El dominio dentro de la curva «en forma de cigarro», por lo tanto, 
está compuesto, de la aleación líquida y de los cristales de la diso- 
lución sólida. 

En algunos casos, el diagrama de estado de las aleaciones tiene 
la forma mostrada en la fig. 189. El «cigarro» aquí resulta estar 
«aplastado», de modo que las curvas de solidus y de liquidus tienen 
un máximo y ambas curvas son tangentes una a la otra en el punto 
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mínimo. La aleación de composición correspondiente al punto de 
contacto, se solidifica y se funde, inmediatamente, a una tempera- 
tura determinada, como esto ocurre con la eutéctica en las aleacio- 
nes del primer tipo. 

Los diagramas de estado experimentales (de fusibilidad) se constru- 
yen a basedeltal llamado análisis térmico, que consiste en determinar 
las curvas de enfriamiento y ca- 
lentamiento de la mezcla de las 
componentes investigadas de dis- 
tintas composiciones. De tales 
mediciones se obtienen los da- 
tos sobre las temperaturas del 
comienzo y final de la cristali- 
zación a base de las cuales se 
construyen los gráficos descritos 
anteriormente (véase más ade- 
lante). 

Para el análisis detallado de 

MOB las propiedades del sistema y de 

FIG, 189 la interacción de sus componentes 

entre sí, se construyen además 

de esto, los diagramas llamados de propiedades y composición, 

es decir, las curvas de dependencia entre las magnitudes que carac- 

terizan cualquier propiedad del sistema (dureza, resistencia eléc- 

trica, viscosidad, etc.) y su composición a temperatura constante. 

Tales diagramas junto con los diagramas de estado sirven de base 

para el tal llamado análisis físico-químico de los sistemas binarios 
y más complejos, elaborados por N. S. Kurnakov. 
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El diagrama de estado expuesto en la fig. 188 del sistema binario 
que forma,disoluciones sólidas, muestra que el estado sólido y líquido 
de la substancia de la aleación, se puede hallar en equilibrio, teniendo 
distintas concentraciones de componentes. Así pues, durante el 
enfriamiento de la aleación desde el punto K, correspondiente a la 
disolución líquida, hasta el punto K” que descansa sobre la línea 
de liquidus (véase la fig. 188) en la fundición aparecen cristales 
sólidos, con una composición de componentes, correspondiente no 
al punto K’, sino al K”. Para el caso representado en la fig. 188, 
la composición de la componente B en el cristal sólido, de tal modo, 
es mayor que en el líquido con el que se encuentra en equilibrio. 

Así suele ocurrir, cuando el complemento de la componente B 
eleva el punto de fusión de la substancia A. Si la substancia B, 
no elevase, sino rebajase la temperatura de fusión de A, entonces, 
el diagrama de estado de tal sistema tendría la forma representada 
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en la fig. 190. Entonces, en los cristales. que se precipitan durante 
el enfriamiento, la concentración de la componente B sería menor 
que en el líquido con el que se encuentra en.-equilibrio. 
La circunstancia de que puede ser diferente la concentración 
de una de las componentes de la aleación, en las fases sólida y líquida 
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FIG. 190: ptn 


que contactan una con la otra se utiliza para el refinado en los meta- 
les de las impurezas en el tal llamado método de fusión por zonas. 

La cuestión se trata de la extracción del metal (o de cualquiera 
otra substancia) de aquellas impurezas extrañas, corrientemente 
pequeñas, que quedan en ellos en el proceso de preparación y que 
son, extraordinariamente difíciles de extraer con cualquiera de los 
otros métodos. Esta es una tarea muy importante, con la que se 
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choca, no sólo en. las investigaciones científicas, sino también en 
los últimos tiempos en algunas ramas importantes de la Técnica. 

El método del refinado con ayuda de la fusión por zonas consiste 
en que en la prueba que debe someterse a la limpieza, se crea con 
ayuda de un calentador una zona estrecha fundida, que se desplaza 
a lo largo de la prueba (fig. 191). El movimiento de la zona se consi- 
gue o bien con el desplazamiento del calentador a lo largo de la 
prueba o bien con el movimiento de la prueba con el calentador 
inmóvil. 
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Trasladándose a lo largo: de la prueba, la zona fundida deja 
detrás de sí una región de fundición solidificada que tiene contacto 
con la fase líquida de la zona. Si la impureza es tal que, no rebaja 
el punto de solidificación de la substancia fundamental (véase la 
fig. 190), entonces, la concentración de impurezas en la zona fun- 
dida será mayor que en la fase que se solidifica detrás de ella. Es 
decir, las impurezas han abandonado, parcialmente, la fase sólida 
y pasaron a la líquida y junto con ella avanzan a lo largo de la 
prueba. La concentración máxima de impurezas estará en la parte 
extrema derecha de la prueba a donde llegará al fin y al cabo la zona 
fundida (fig. 191). La parte izquierda quedará empobrecida en 
impurezas, es decir, purificada parcialmente. 

Para un paso de la zona, el grado de limpieza alcanzado no es 


muy grande, relativamente, y la región purificada, principalmente, 
Y 
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es el extremo de la prueba. Pero la efectividad del método se puede 
elevar, significativamente, si se repite muchas veces el paso de la 
zona fundida a lo largo de la prueba. Esto se puede realizar, por 
ejemplo, con la utilización, no de uno, sino de varios calentadores, 
que van uno a continuasión del otro como está mostrado en la fig. 192. 

El resultado del refinado durante la fusión por zonas depende de 
muchos factores y ante todo de las propiedades de la substancia 
a limpiar y de las impurezas de ella. Uno de los factores más impor- 
tantes, de los cuales depende la efectividad del« refinado zonal es 
el tal llamado coeficiente de distribución K, igual a la relación de 
las concentraciones de impurezas en las fases sólidas (Cs) y en la 
líquida (Cz). 


En aquellos sistemas en-los cuales las impurezas rebajan el 
punto de fusión de la substancia fundamental, el coeficiente K 
es menor que la unidad. En los sistemas donde las impurezas origi- 
nan una elevación de la temperatura de fusión, K, es mayor que la 
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unidad. Cuando X sea igual a la unidad, entonces el refinado por 
fusión zonal, será naturalmente imposible, ya que el método está 
precisamente, basado en la diferencia de concentraciones Cs y Cr. 
Es evidente, que la fusión zonal es tanto más efectiva, cuanto menor 
sea el coeficiente de distribución (para los sistemas con el tipo de 
diagrama de estado representados en la fig. 190). 

En el método descrito, el refinado zonal de la prueba representa 
en sí un proceso periódico. Pero se puede hacer también ininte- 
rrumpido si abastecemos a la ins- 
talación para el refinado zonal, 
con una fuente de suministro de 
material a refinar y si separamos 
los productos purificados y los im- 
puros, durante el proceso de trabajo 
de la instalación. Un esquema de 
tal tipo de instalación está repre- 
sentado en la fig. 193. Ella está 
compuesta de dos tubos verticales 
A y B y un baño C con material 

. fundido que alimenta a la instala- 

ción. En el tubo izquierdo, los 
calentadores que crean las zonas 
fundidas las mueven hacia abajo. 
Por eso, en la parte inferior de 
este tubo se reúne el producto im- FIG. "193 
puro que se deja salir al exterior. 
En el tubo derecho, al contrario, los calentadores y junto con ellos 
las zonas fundidas se mueven hacia arriba. En la parte inferior de 
este tubo se reúne el producto purificado, el cual aquí también tiene 
salida. Las cavidades que se originan durante la salida de los pro- 
ductos purificados e impuros, flotan hacia arriba asegurando con 
ello el movimiento del material en la instalación. Por eso, al método 
de refinado continuo descrito, frecuentemente, lo llaman zonal con 
cavidades. 

El método de fusión por zonas permite obtener un grado alto de 
pureza. Así, por ejemplo, con este método se consigue obtener el 
germanio (precisamente para su purificación fue por primera vez 
elaborado el método de fusión por zonas) con una concentración de 
impurezas de cerca del 10-7%. Con este método también se obtienen 
otros metales y los semiconductores con un contenido insignificante 
de impurezas. El se puede utilizar para el refinado, no sólo de los 
metales y semiconductores, sino también de las distintas composi- 
ciones orgánicas e inorgánicas, etc. 

La fusión por zonas se utiliza no sólo para el simple refinado de los 
materiales de sus impurezas. Con ayuda de ella, se resuelven algunas 
otras tareas, y entre ellas las que no se pueden resolver en general 
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con otros métodos. Así, por ejemplo, ha sido elaborada una variante 
de fusión por zonas que asegura la distribución uniforme rigurosa de 
las impurezas en la prueba (igualación zonal), que es muy importante 
para la producción de aparatos de semiconductores. La fusión por 
zonas permite también junto al refinado de la substancia, crear de 
ella monocristales, introducir y distribuir en ella las impurezas, etc. 
En general este es un método de dirección de las impurezas en la 
substancia. No es de extrañar que encuentre nuevas y nuevas apli- 
caciones y se amplíe siempre el círculo de substancias, a las cuales 
es aplicable. 


$ 136. DETERMINACION EXPERIMENTAL 
DE LA TEMPERATURA DE FUSION 


Existen muchos métodos distintos de determinación de la temperatura 
de fusión. Uno de los métodos que se emplean, más frecuentemente, es 
la determinación de la curva de fusión o de solidificación, es decir, 
la curva de dependencia entre la temperatura de la substancia fun- 
dida o solidificada y el tiempo, para condiciones exteriores, por 
supuesto, invariables. Como ya se indicó en tales curvas (véase la 
fig. 179) se tiene un tramo horizontal, que significa la parada del 
calentamiento o del enfriamiento. La temperatura correspondiente 
a este tramo es el punto de fusión de la substancia que coincide 
(para las substancias puras) con la temperatura de solidificación. 

Para la determinación de la curva, la vasija (crisol) con la subs- 
tancia a investigar se coloca en el horno y calentándolo se mide 
después de determinados intervalos de tiempo, la temperatura de 
la substancia en el crisol (el termómetro debe estar en contacto 
directo con la substancia). Corrientemente se determina, no la 
curva de fusión, sino la curva de solidificación, empezando desde 
la temperatura en 10-20 más alta que la temperatura de fusión. 
Construyendo luego el gráfico de dependencia entre la temperatura 
T so, y el tiempo ż, es fácil determinar el punto de fusión. 

Para comodidad de la medición, es deseable que la velocidad 
de enfriamiento no sea muy grande, cerca de dos grados por minuto. 
Durante el experimento es útil remover el crisol para que en el vo- 
lumen de la fundición no se origine un gradiente de temperaturas. 

Es necesario preocuparse, naturalmente, de que el material 
del crisol, el termómetro y las otras piezas que están en contacto 
con la substancia que se investiga no la ensucien, ya que las impu- 
rezas pueden cambiar la temperatura de fusión. 

El método sencillo descrito de determinación del punto de fu- 
sión, puede ser utilizado también para la medición del calor latente 
de fusión. Para esto, sin embargo, es necesario determinar la curva 
de calentamiento durante la fusión. 
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El calor de fusión se determina por la anchura del tramo hori- 
zontal en esta curva, que evidentemente, da el valor del intervalo 
de tiempo At durante el cual se realiza la absorción del calor de 
fusión. Si se utiliza, para el experimento, el'horno eléctrico, enton- 
ces, a cada segundo éste desprende una cantidad de calor igual 
a 0,239U.I, donde U es la diferencia de potenciales en los extremos 
de la espiral del horno, e 7 es la intensidad de la corriente en él. 
En un tiempo At (anchura del tramo horizontal) se desprende, por 
consiguiente, 0,239U7At calorías. Si la masa de substancia en el 
crisol es m, entonces el calor latente específico de fusión L, se deter- 
mina por la fórmula 


fe 0,2390 7At , 


m A 

Por supuesto, durante la determinación de L en el circuito eléc- 
trico del horno es necesario colocar aparatos para medir U e I. 
También es necesario abastecer un aislamiento térmico seguro, 
para que se pueda considerar que el calor 0,239U.JAt se gastó, real- 
mente en la fusión de la substancia. 

La temperatura de fusión también se determina, frecuentemente, 
observando los cambios bruscos a saltos de alguñas propiedades físicas 
de la substancia al pasar a través del punto de fusión. Tales propiedades, 
son por ejemplo, la resistencia eléctrica, el volumen específico, las 
propiedades magnéticas, etc. 


$ 137. PROPIEDADES TERMICAS DE LOS CUERPOS SOLIDOS 


Movimiento térmico en los cuerpos sólidos. Ya mencionamos 
que los movimientos térmicos de las partículas en el cuerpo sólido, 
no son iguales que en el líquido y en el gas. Las partículas del cuerpo 
sólido, ligadas unas a otras por las fuerzas de interacción que de- 
penden de las distancias interatómicas, pueden. realizar, sólo oscila- 
ciones alrededor a una posición de equilibrio, 'determinada en los 
nudos de la red cristalina. Ya que el cuerpo sólo puede ser sólido 
para temperaturas suficientemente bajas, cuando la energía de los 
movimientos térmicos, es decir, kT es mucho menor que la energía 
potencial de interacción de las partículas entre sí, entonces, las 
oscilaciones de los átomos alrededor de la posición de equilibrio, 
son oscilaciones pequeñas. La energía de estas oscilaciones, repre- 
senta en sí la energía interna del cuerpo sólido que determina su 
temperatura. 

Para la temperatura del cero absoluto, se: extinguen todos los 
movimientos atómicos. El cristal debe estar completamente ordéna- 
do, de modo que su entropía sea igual a cero. Sin embargo, la teoría 
cuántica conduce a la conclusión, de que para el cero absoluto las 
partículas poseenuna determinada ene-gía,:tanto mayor, cuanto menor 
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sea la masa de las partículas. Esta energía en ningunas condiciones 
no puede ser quitada de las partículas. La existencia de tal energía 
cero no estorba a que la entropía del cuerpo sólido, durante el cero 
alsoluto sea igual a cero, ya que la entropía está ligada a los movi- 
mientos térmicos desordenados, y la energía cero no es térmica. 
Si el cristal está privado de defectos, entonces, su entropía tiende 
a cero al aproximarse al cero absoluto. 

La energía cero es, córrientemente, muchísimo menor que la 
energía de interacción entre las partículas, de manera que ella no 
estorba a la solidificación de la substancia. Y sólo en un caso único, 
precisamente, en el caso del helio, la energía cero juega un papel 
tan importante, que sin la acción de la presión exterior se hace 
imposible la solidificación del helio. Todas las demás substancias 
se solidifican antes de que la energía cero, pueda ejercer una in- 
fluencia esencial en sus propiedades. 

Capacidad calorífica de los cuerpos sólidos. De tal modo, el 
cuerpo sólido representa en sí un conjunto de partículas oscilan- 
tes, osciladores. Cuando se aporta calor al cuerpo, se gasta en el 
aumento de energía vibratoria de los osciladores, que se compone 
de las energías cinética y potencial. Si las oscilaciones son armóni- 
cas, ambas partes de la energía total son iguales una a la otra. 

Cada oscilación se puede descomponer en tres componentes 
según los ejes coordenados y la energía de cada componente también 
se expresa como la suma de las energías potencial y cinética iguales 
una a la otra. 

De la teoría cinética de los gases, sabemos que la energía ciné- 


tica media del átomo a lo largo de uno de los ejes es igual a ¿ KT. 


Esta es la energía cinética correspondiente a un grado de libertad. 
Pero ya que la energía potencial del oscilador es igual a la cinética, 
entonces, la energía total correspondiente a un grado de libertad - 


será igual a 2 x 5 kT = kT. 


Ya que cada átomo (oscilador) posee tres grados de libertad, 
si admitimos como hiçimos en la teoría de los gases ideales, que 
a cada grado de libertád le corresponde una misma energía cinética 
4 


5 kT, entonces, la energía total de un átomo del cuerpo sólido será 


igual a 3X2 x 7 kT = 3kT. 


Si el cuerpo contiene N átomos, entonces, la energía interna 
del cuerpo será igual a 3NkT. De tal modo, la energía interna de 
un mol será igual a 3N¿kT = 3RT, donde N, es el número de Avo- 
gadro. l 

Durante la aportación de calor en condiciones de volumen cons- 
tante, todo el calor se gasta en el aumento de la energía interna. 
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Por eso, la capacidad calorífica atómica para el volumen constante 
se determina por la igualdad 


Gv=(7),=3R 8 cal/K -mol = 25,12 J/K-mol (137.1) 

Ella es dos veces mayor que la capacidad calorífica molar del 
gas ideal (monoatómico). Es decir, es suficiente llevar la substancia 
desde el estado gaseoso al sólido, para que su capacidad calorífica 
se duplique. De lo dicho anteriormente, está claro que la duplica- 
ción de la capacidad calorífica ocurre, porque durante el calen- 
tamiento del cuerpo sólido, el calor aportado se gasta en el aumento, 
no sólo de la energía cinética, sino también de la energía potencial 
de las partículas. 

De la fórmula (137.1) se deduce que la capacidad calorífica ató- 
mica (calor atómico)!) (es decir, la capacidad calorífica de un 
átomo-gramo) de los cuerpos sólidos es una magnitud constante 
igual para todas las substancias y no depende de la temperatura 
A esta afirmación se la lama ley de Dulong y Petit. 

La experiencia muestra que en condiciones corrientes la capaci- 
_ dad calorífica atómica de la mayoría de los cuerpos sólidos (ele- 
mentos químicos) en realidad es próxima al valor de 6 cal/K.- mol, 
y casi no depende de la temperatura. Sin embargo, existen excep- 
ciones. En cuatro substancias, que son elementos químicos, el be- 
rilio, boro, silicio y el diamante, la capacidad calorífica en con- 
diciones corrientes es mucho menor que 3R y depende sensiblemente 
de la temperatura. Con la elevación de la temperatura la capacidad 
calorífica de estas substancias crece, tendiendo a pesar de todo hacia 
el valor 3R. 

Esta no es la única desviación de la ley de Dulong y Petit. Para 
temperaturas bajas (mucho más bajas que la temperatura ambiente), 
la capacidad calorífica de todas estas substancias y entre ellas tam- 
bién las que en condiciones corrientes observan la ley de Dulong 
y Petit, desciende rápidamente, tendiendo a cero para la tempera- 
tura del cero absoluto. En la fig. 194 está expuesta la curva experi- 
mental de dependencia entre la capacidad calorífica Cp (en el expe- 
rimento se determina precisamente, la capacidad calorífica, para 
la presión constante) y la temperatura para la plata. 

Numerosísimos experimentos mostraron que la ley general de 
todos los cuerpos sólidos, ño es la ley de Dulong y Petit, sino las 
desviaciones de esta ley. En realidad la capacidad calorífica de los 
cuerpos sólidos depende de la temperatura, de tal forma, que con 
el descenso de temperatura, ella disminuye proporcionalmente al 
cubo de la temperatura y tiende a cero para el cero absoluto. Es 


1) El término calor atómico es sinónimo de capacidad calorífica atómica 
(N. del T.) 
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decir, los elementos: berilio, boro, silicio y el diamante, no son 
excepciones, sino una regla, pero la temperatura ambiente para 
ellos ya es una temperatura baja. 

La ley de Dulong y Petit, como hemos visto, es una consecuencia 
de la ley de distribución uniforme de la energía según los grados 
de libertad. Por eso, el hecho de que los cuerpos sólidos no observen 
en realidad la ley de Dulong y Petit a bajas temperaturas, muestra 


C, cal/mol-k 
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FIG. 194 


que la hipótesis sobre la distribución uniforme de la energía según 
los grados de libertad es una aproximación. 

La dependencia observada en la experiencia entre la capacidad 
calorífica y la temperatura puede ser explicada a base de las repre- 
sentaciones cuánticas. l 

Anteriormente fue indicado que las moléculas del cuerpo sólido 
son osciladores. De acuerdo a la teoría cuántica, la energía del 


oscidalor es un múltiplo entero de la magnitud hv, donde v es la fre- 


cuencia de las vibraciones del oscilador, k es la constante universal 
de Planck igual a 6,5-10-?7 erg-s. De tal forma la energía de la mo- 
lécula oscilante puede ser escrita en la forma: 


w = nhwy, (137.2) 


donde n es cualquier número entero. Para las diferentes moléculas 
del cuerpo sólido, v puede ser diferente y de acuerdo a esto también 
es diferente su energía. Nosotros suponemos como lo hacía Einstein, 
para sencillez, que todas las moléculas vibran con una misma fre- 
cuencia, lo que en realidad no es cierto. 

¿ Cuál es la energía media w de una molécula? 

Utilizando la fórmula de Boltzmann (véase el $ 9) se puede 
hallar qué parte de moléculas poseen la energía w = nhv 


_nhv 
N=Npe T, 
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Entonces, la energía media de la' molícula'w, igual a la relación 


entre la suma de las energías y la suma del número de moléculas, 
se determina por la expresión 


_ nhy ` mhy 
y wNye PT hy 5 ne PT 
por. n n Y 
> AY 


i Ne AT o RT 
0 ~“ 
O, designando % 7 = gz, obtenemos 
hy A ne”n* 
n 
>` en > 
n 


Para un valor grande de n 


wW= 


n W d 1 1 
Ne -r > e i —3 4—er o er4 
a 
y 
= hy _ hy 
ei W 
eT —4 


De modo, que a diferencia de la teoría clásica, según la cual, la 
energía media de una molécula es w =¡kT, , de’ acuerdo a la teoría 
cuántica, ella será. igual a: 


De. (137.3) 


eT —4 


Nos podemos cerciorar, fácilmente, de que, para altas tempera- 
turas, cuando kT >> hv coinciden ambas expresiones. En efecto, si 
nos limitamos a A dos primeros términos del desarrollo en serie 


de la función ll obtenemos: 

te | $ 

RT 4 D. i 

e it ia | 
y (137.3) se reduce a la expresión `™ i 

UA 
, EE : 
U 
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La energía de un mol en lugar del valor 3N ,&T, según la teoría 
clásica, toma el pa 


U=3N, rec RR 


e*T 4 


y la capacidad calorífica, el valor 


a NAS (137.4) 


(EJ 


Para grandes valores de 7 la expresión (137.4) da para la capacidad 

calorífica Cy, un valor igual a 3R, es decir, la ley de Dulong y Petit, 
y para T = Q la capacidad calorífica resulta ser igual a cero, com- 
pletamente de acuerdo con la experiencia. 

La dependencia entre la capacidad calorífica y la temperatura 
calculada según la teoría de Einstein, en general es próxima a la 
observada experimentalmente, y sólo para temperaturas bajas las 
divergencias entre la teoría y el experimento, resultan ser bastante 
significativas. Estas divergencias se explican, naturalmente, por 
la arbitrariedad de las suposiciones en que todas las vibraciones de 
las moléculas del cuerpo sólido se realizan con la misma frecuencia v. 
Esta frecuencia se elige de tal modo que los valores de Cy calculados 


. según (137.4) sean en lo posible próximos a los datos experimentales. 


No es de extrañar que esto no se pueda realizar para todas las tem- 
peraturas. 

Debye, conservando la idea fundamental de Einstein, perfeccionó 
esencialmente la teoría, suponiendo que en el cuerpo sólido existe 
un completo entero de frecuencias de las vibraciones. Este completo 
de frecuencias de vibraciones se llama espectro. Las vibraciones 
de que aquí se trata, son aquellas vibraciones elásticas, que son res- 
ponsables de la propagación del sonido en el cuerpo sólido, cuya 


velocidad es igual en su primera aproximación a VE (E es el módulo 


de Young, p es la densidad del cuerpo). 

El espectro de frecuencias nos lo encontramos por ejemplo, al 
examinar la vibración de un hilo tensado, que representa en sí 
el resultado de la superposición de las vibraciones de un número 
infinito de obertones en el fondo fundamental del hilo tensado. 

En la teoría cuántica, la energía de las vibraciones sonoras hv 
se considera como unas partículas especiales los fonones (véase más 
adelante). El número de las frecuencias posibles de vibraciones es 
infinitamente grande, El número de átomos en el cuerpo sólido, 
a pesar de ser muy grande (del orded de 10? en 1 cm?), es limitado, 
por eso, es necesario admitir, como la hizo Debye, que en el cuerpo 


mge mee e o o 


Ed 
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sólido está limitado el espectro de las vibraciones por una frecuencia 
máxima vm determinada. De la teoría de Debye se deduce que empe- 
zando desde una cierta temperatura 0 (temperatura característica 
de Debye) la capacidad calorífica comienza a disminuir rápidamente 
con el descenso de la temperatura. Esta es aquella temperatura, para 
la cual la energía de los movimientos térmicos k0 se hace igual 


a la energía máxima de los osciladores. 


kO = Wun, 
de donde 
hym 
0 = TA 


Para temperaturas muchísimo más pequeñas que © la capacidad 
calorífica disminuye proporcionalmente a la tercera potencia de la 
temperatura («ley de 7%») que como vimos, corresponde a los datos 
experimentales. 

La temperatura de Debye8 puede considerarse (y no solamente 
en relación a la capacidad calorífica) como la frontera entre las 
altas y las bajas temperaturas. 

Desde el punto de vista de la teoría cuántica de la capacidad 
calorífica, el hecho de que algunas substancias (el diamante, boro 
y otras) no se sometan a la ley de Dulong y Petit incluso para la 
temperatura ambiente, se explica, precisamente, por el hecho de 
que la temperatura caracteríctica de Debye para estas substancias 
es tan alta, que la temperatura ambiente deberá considerarse una 
temperatura baja. Así pues, si para la plata 0 = 210°C, 
para el aluminio =400%C, para el plomo =90"C, la temperatura 
característica para el diamante será igual a 2 000% 

La medición de la capacidad calorífica y de su marcha según 
la temperatura, juegan un papel importante en las investigaciones 
de los cuerpos sólidos. Esto está ligado a que la capacidad calorí- 
fica se determina, directamente, por las oscilaciones de los átomos en 
la red cristalina. Está claro, que el carácter de estas oscilaciones 
debe depender de la estructura de la red, de su simetría, etc. Debido 
a esto, en muchos casos, las transformaciones que pueden ocurrir 
en la substancia, van acompañadas con distintas anomalías de la 
capacidad calorífica. En particular, los pasos fásicos de segundo 
género, durante los cuales no se desprende el calor latente del paso 
(y no se absorbe), van acompañados de un salto de la capacidad 
calorífica, con una interrupción de variación monótona con la 
temperatura. Investigando la marcha de la capacidad calorífica 
según la temperatura, se pueden descubrir tales transformaciones. 

Señalemos en conclusión que la medición directa sólo es accesible 
para la capacidad calorífica a presión constante, y no para un volu- 
men constante, ya que debido a la dilatación térmica, no se puede 
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asegurar la constancia del volumen del cuerpo. Sin embargo, a con- 
secuencia de la pequeñez del cambio de volumen durante el calen- 
tamiento, es muy pequeña la diferencia entre las capacidades calo- 
ríficas Cy y Cp. 


138. MEDICION DE LA CAPACIDAD CALORIÍFICA 


La capacidad calorífica se determina, como se sabe, por la rela- 
ción entre la cantidad de calor AQ, aportado al cuerpo y la elevación 
de temperatura originado con esto: 


Por consiguiente, para la determinación de la capacidad calorí- 
fica C, es necesario aportar a la prueba investigada una cantidad 
de calor AQ medido exactamente y medir el cambio acaecido a con- 
tinuación de la temperatura AT. 

La medición de AT no encuentra dificultades serias. Los métodos 
actuales de medición de las temperaturas permite medir fácilmente 
una pequeña diferencia de temperaturas con la exactitud hasta de 
0,0019, que corrientemente es suficiente. También se puede medir 
con gran exactitud la cantidad de calor aportado. Pero con ello es 
necesario estar seguro de que el calor aportado, medido exactamente, 
ha sido realmente absorbido por la prueba, de modo que el cambio 
de temperatura AT medido, ha sido originado, precisamente, por la 
cantidad AQ de calor medido. Entre tanto, el calor aportado a la 
prueba puede no absorberse completamente por ella. Además de esto, la 
prueba puede recibir calor de otras fuentes o perderlo, por eso siem- 
pre existe alguna indeterminación en el valor de la magnitud AQ, 
y por consiguiente, un error en la determinación de C. Los esfuerzos 
de los investigadores van dirigidos a disminuir estos errores en las 
mediciones. 

Los aparatos que sirven para medir la capacidad calorífica se 
llaman calorímetros (cuando es conocida la capacidad calorífica 
sirven para medir la cantidad de calor). 

Es conocido un gran número de calorímetros diferentes por su 
construcción e incluso por su principio de acción. En calidad de ejem- 
plo, aquí exponemos el esquema de uno de los tipos de calorímetros que 
se utilizan bastante frecuentemente, en las mediciones de la capacidad 
calorífica (principalmente, para las bajas temperaturas). 

El aparato está compuesto (fig. 195) del propio calorímetro que 
es la prueba de la substancia a investigar A con el calentador eléc- 
trico R enrollado en ella y la envoltura B que rodea a la prueba. 
El calentador R al mismo tiempo es un termómetro de resistencia 


s 


` 
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- que tiene contacto con la prueba. El papel de la envoltura se reduce 


al aislamiento térmico de la prueba a investigar del medio ambiente. 
El aislamiento se consigue con que el éspacio del interior de la envol- 
tura se evacua hasta un alto vacio. La prueba se cuelga en hilos 
metálicos finos que sirven al mismo tiempo para el suministro de 


-corriente al calentador. En el calorímetro ideal la envoltura deberá 


cercar a la prueba contra la interacción térmica con el medio que 
rodea al calorímetro, para que la prueba no reciba de 
él, ni le entregue calor. El dispositivo para el su- ga bomba 
ministro de calor y para medir la temperatura no 
deben alterar este aislamiento. 

En tal calorímetro ideal la medición se reduce 
a las siguientes operaciones sencillas. Al principio, 
sin crear un vacío dentro del calorímetro, dió co- 
locamos en un termostato (por ejemplo, en un horno 
eléctrico, en una vasija con líquido a una tempera- 
tura dada, etc.) de modo que se lleve la [prueba 
hasta aquella temperatura, durante la cual se de- 
berán realizar las mediciones. Después de estó, el 
espacio del interior del calorímetro se evacua de 
aire y con ello se aísla la prueba del termostato. 
Luego a través del calentador, durante un tiempo 
determinado (que se mide exactamente) se hace 
pasar la corriente eléctrica, midiendo con esto la 
diferencia de los potenciales en sus extremos, y la 
fuerza de la corriente en él. Midiendo ahora la eleva- 
ción de temperatura originada por la acción del ca- 
lentador, se puede calcular la capacidad calorífica 
de la prueba. Dividiendo el valor C obtenido por 
la masa de la prueba, expresada en gramos o.en 
moles, se obtiene la propia capacidad calorífica espe- 
cífica o molar de la substancia de que está fa- 
bricada la prueba. FIG. 195 
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$ 139, DILATACION TERMICA DE LOS CUERPOS SOLIDOS 


Es generalmente conocido, que durante el calentamiento los 
cuerpos sólidos aumentan su volumen. Esto es la dilatación térmica. 
Examinemos las causas que conducen al aumento de volumen de los 
cuerpos durante el calentamiento. 

Es evidente, que el volumen de un cristal crece con el aumento 
de la distancia media entre los átomos. Es decir, la elevación de`.. 
temperatura arrastra consigo el aumento de la distancia media ` 
entre los atomos del cristal. ¿A qué éstá condicionado el aumento 
de la distancia entre los átomos durante el calentamiento? 


33* 
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La elevación de la temperatura del cristal significa el aumento de 
la energía del moviento térmico, es decir, de las oscilaciones 
térmicas de los átomos en la red (véase la pág. 507) y también, por 
consiguiente, del crecimiento de la amplitud de estas oscilaciones. 

Pero el aumento de las amplitudes de las oscilaciones de los 
átomos, no siempre conduce al aumento de la distancia media entre 
ellos. 

Si las oscilaciones de los átomos fuesen rigurosamente armó- 
nicas, entonces cada átomo se aproximaría, en tanto a uno de sus 
vecinos, en cuanto se alejaría del otro y el aumento de las amplitu- 
des de sus oscilaciones no conduciría al cambio de la distancia media 
interatómica y tampoco, por lo tanto, a la dilatación tér- 


mica, En realidad, los átomos en la red cristalina realizan oscilaciones 


——inarmónicas. (es ` decir, no armónicas). Esto está condicionado al 


carácter de dependencia de las fuerzas de interacción entre los áto- 
mos y las distancias entre ellos. Como ya fue indicado al principio 
del presente capítulo (véase las figs. 152 y 153) esta es una dependen- 
cia tal, que para grandes distancias entre los átomos, las fuerzas 
de interacción interatómicas se manifiestan como fuerzas de atrac- 
ción y durante la disminución de esta distancia cambian de signo y se 
convierten en fuerzas de repulsión que crecen, rápidamente, con la 


disminución de la distancia. 


Esto conduce a que.durante el crecimiento de las «amplitudes» 


í de las oscilaciones de los átomos como consecuencia del calentamiento 
; del cristal, el crecimiento de las fuerzas de repulsión entre los áto- 


mos predomina sobre el crecimiento de las fuerzas de atracción. En 
“otras palabras, al átomo le es más «fácil» separarse del vecino que 
aproximarse a otro. Esto debe conducir, naturalmente, al aumento 
de la distancia media entre los átomos, es decir, al aumento del 
volumen del cuerpo durante su calentamiento. : 

De aquí se deduce que la causa de la dilatación térmica de los 
cuerpos sólidos son las oscilaciones inarmónicas de los átomos en la 
red cristalina. 

La dilatación térmica se caracteriza, cuantitativamente, por el 
coeficiente de dilatación lineal y volumétrica, que se determina 
así: supongamos que un cuerpo de longitud b durante el cambio 
de temperatura en AT grados cambia su longitud en Al. El coefi- 
ciente de dilatación lineal se determina de la relación 


aL Al 

TNT + 
es decir, el coeficiente de dilatación lineal es igual al cambio rela- 
tivo de la longitud durante el cambio de temperatura en un grado. 
Exactamente igual, el coeficiente de dilatación volumétrica $ 


y 
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se determina por la fórmula 


1 AV 
Bb=>+ 37 + 


es decir, el coeficiente f es igual al cambio relativo del volumen AA 


i4 
referido a un grado. 

De esta fórmula se deduce que la longitud lr y el volumen Vpr 
para una determinada temperatura, que se diferencia de la inicial 
en AT grados, se expresan por las fórmulas (para un valor pequeño 
de AT): 


lr = l (1 + AT) y Vr = V, (1 + BAT), 


donde lọ y V, son la longitud y el volumen iniciales del cuerpo. 

A consecuencia de la anisotropía de los cristales el coeficiente 
de dilatación lineal æ puede ser diferente en las distintas direcciones. 
Esto significa que si torneamos una esfera del cristal dado, entonces, 
después del calentamiento perderá su forma esférica. Se puede mos- 
trar que en el caso más general, tal esfera se transformará en un 
elipsoide de tres ejes durante el calentamiento, cuyos ejes están liga- 
dos con los ejes cristalográficos del cristal. 

Los coeficientes de dilatación térmica según los tres ejes de este 
elipsoide se llaman coeficientes principales de dilatación del cristal. 

Si los designamos correspondientemente por Q1, Qz, y %g, enton- 
ces, el coeficiente de dilatación volumétrica del cristal será 


$ = 0, + Qs + QU. 


Para los cristales con simetría cúbica, así como para los cuerpos 
isótropos 


Qi = Q = Q =Q y P=30. 


Una esfera torneada de estos cuerpos permanecerá, siendo esfera 
también después del calentamiento (por supuesto de mayor diámetro). 
En algunos cristales (por ejemplo, en los hexagonales) 


a, = Uy y P = 2a, + Q- 
DN 
Los coeficientes de dilatación lineal y volumétrica permanecen y 
prácticamente, constantes, si los intervalos de temperaturas para į 
los cuales se miden son pequeños y las propias temperaturas son į 
altas. En general, los coeficientes de dilatación térmica dependen 
de las temperaturas y por cierto, del mismo modo que la capacidad 
calorífica, es decir, para temperaturas bajas los coeficientes œ y f 
disminuyen con el descenso de la temperatura, proporcionalmente 
al cubo de la temperatura, tendiendo a cero, como la capacidad calo- 
rífica, para el cero absoluto. Esto no es de extrañar ya que la capaci- 
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dad calorífica y la dilatación térmica están ligadas con las oscila- 
ciones de la red; la capacidad calorífica da la cantidad de calor, 
necesaria para aumentar la energía media de las oscilaciones térmicas 
de los átomos, dependientes de la amplitud de las oscilaciones; 
el coeficiente de dilatación térmica está ligado, directamente, con 
las distancias medias entre los átomos que también dependen de la 
amplitud de las oscilaciones atómicas. 

De aquí se deduce una ley importante descubierta por Griinaizen: 
La relación entre el coeficiente de dilatación térmica y la capacidad 
calorifica atómica del cuerpo sólido, para la substancia dada, es una 
magnitud constante (es decir, no depende de la temperatura). 

Los coeficientes de dilatación térmica de los cuerpos sólidos, 
corrientemente, son muy pequeños como se ve en la tabla 22. 


Tabla 22. 
Coeficientes de dilatación térmica de los cuerpos sólidos 


Substancia | [02 | Substancia a 


Aluminio i 26.1078 Latón 19-107° 
Plata 19.4078 Duraluminio 22,6-1070 
Silicio 7.4078 Molibdeno 5-4076 
Hierro 42.4075 Fósforo 124-1078 
Wolframio 4.1078 Cobre 17-10-78 
Sodio . 80- 140-8 Zinc 28-1078 


Las cifras expuestas en la tabla 22 de los valores del coeficiente a 
se refieren al intervalo de temperaturas entre O y 100°C. 

Algunas substancias tienen un coeficiente de dilatación térmico, 
particularmente pequeño. Con estas propiedades se caracteriza, por 
ejemplo, el cuarzo (œ = 0,5-107). De otro ejemplo puede. servir la 
aleación de níquel y hierro (36% Ni) conocida por el nombre de invar 
(a = 1.1076). Esta substancia ha obtenido una amplia utilización 
en la construcción de aparatos de precisión. 


$ 140. CONDUCTIBILIDAD CALORIFICA 


Si en el cuerpo sólido existe una diferencia de temperaturas entre 
sus distintas partes, entonces, de un modo semejante a como esto 
ocurre en los gases y líquidos, el calor se transporta desde la parte 
más caliente a la más fría. 

A diferencia de los líquidos y gases, en el cuerpo sólido no se 
puede originar la convección, es decir, el traslado de una masa de 
substancia junto con el calor. Por eso, el transporte de calor en el 
cuerpo sólido, solamente, se realiza con conductibilidad calorífica. 
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El mecanismo de transporte del calor en el cuerpo sólido, se dedu- 
ce del carácter de los movimientos térmicos en él. El cuerpo sólido 
representa en sí un conjunto de átomos, que realizan oscilaciones. 
Pero estas oscilaciones no son independientes unas de otras. Las 
oscilaciones se pueden transmitir (con la velocidad del sonido) 
de unos átomos a otros. Con ello se forma una onda que transporta 
la energía de las oscilaciones. Con tal propagación de las oscilacio- ' 
nes también se realiza el transporte del calor. 

El transporte cuantitativo de calor en el cuerpo sólido se describe 
lo mismo que en los gases. Si a través de la unidad de superficie de una 
sección pasa una cantidad de calor q, perpendicularmente, al plano 
de la sección, en una unidad de tiempo, esta cantidad está ligada 
a la diferencia de temperaturas, que origina el transporte, por la 
relación [véase (45.1)] 


donde E es el gradiente de temperatura en dirección X. La magni- 
tud q se llama flujo de calor. La magnitud del coeficiente x de con- 
ductibilidad calorífica no puede ser calculada del mismo modo que: 
se hace esto para el gas, que es un sistema más sencillo, compuesto 
de partículas que no interaccionan entre sí. 

El coeficiente aproximado de conductibilidad calorífica del 
cuerpo sólido se puede calcular con ayuda de las representaciones 

* cuánticas. 

Fonones. La teoría cuántica permite comparar las oscilaciones 
que se propagan en el cuerpo sólido con la velocidad del sonido, con 
unas partículas ficticias, llamadas fonones. Cada partícula se carac- 
teriza por una energía que es igual, como ya sabemos, a la constante 
de Planck, multiplicada por aquella magnitud que en la Física 
Clásica se llama frecuencia de la oscilación v. Esto significa que la 
energía del fonón será igual a kv. 

Si utilizamos la representación sobre los fonones, entonces, 
podemos decir, que los movimientos térmicos, en el cuerpo sólido, 
están condicionados, precisamente, a ellos, de modo que para el cero 
absoluto los fonones no están presentes, y con el aumento de tempera- 
tura crece su número no linealmente, sino por una ley más compleja 
(para las temperaturas bajas, proporcionalmente al cubo de la tem- 
peratura). 

Ahora podemos considerar al. cuerpo sólido, como una vasija 
que contiene un gas de fonones, el cual, para temperaturas no muy 
altas se puede considerar como gas ideal. Como en el caso de un gas 
corriente, el transporte del calor en el gas de fonones se realiza por 
los choques de los fonones con los átomos de la red, y todos los 
raciocinios que fueron realizados, al calcular el coeficiente de conduc- 
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tibilidad calorífica en los gases ideales (véase el cap. III), aquí 
también son justos. Por eso, el coeficiente de conductibilidad calo- 
rífica del cuerpo sólido pe ser expresado por una fórmula exacta- 
mente igual [véase (47.3)] 


x= A pcyAc, 


donde p es la densidad del cuerpo, cy es su capacidad calorífica 
específica y c es la velocidad del sonido en él. 

El cálculo del recorrido libre A de los fonones es algo más com- 
plejo. La valorización muestra, que esta magnitud es inversamente 
proporcional a la temperatura absoluta. Por eso, el coeficiente x 
de conductibilidad calorífica también será, inversamente, proporcio- 
nal a la temperatura: 


a 

T ' 

donde a es una determinada constante, distinta para las diferentes 
substancias. 

En los metales, además de las oscilaciones de la red, también 
toman parte en el transporte dei calor las partículas cargadas, los 
electrones, que además son“ los transportadores de la corriente 
eléctrica en el metal. Para temperaturas elevadas la parte electró- 
nica de la conductibilidad calorífica, es mucho mayor que la reticu- 
lar. Con esto se explica la alta conductibilidad calorífica de los. 
metales en comparación con los no metales, en los cuales los fonones 
son los únicos transportadores del calor. 

Así, pues, el coeficiente de conductibilidad calorífica del alu- 
minio es igual a:238 W/m-K mientras que para el cuarzo no supera 
a 5. Recordemos : que el coeficiente de conductibilidad de los 
gases para las condiciones normales es ~ 107 W/m- K. Para tempe- 
raturas más bajas (pero no para las exclusivamente bajas) empieza 
a predominar la conductibilidad calorífica reticular, ya que ella 
crece con la disminución de la temperatura y la parte electrónica 
no depende de la temperatura. Para las temperaturas más bajas la 
parte electrónica de nuevo empieza a prevalecer? 

Sin embargo, en los superconductores, en los que la corriente 
eléctrica no encuentra resistencia, la conductibilidad calorífica 
electrónica está prácticamente ausente: los electrones que trans- 
portan la corriente eléctrica sin resistencia, no toman parte en el 
transporte del calor y la transmisión calorífica en los superconduc- 
tores es puramente reticular. 

Medición de la conductibilidad calorífica. De la ecuación de la 
conductibilidad calorífica 


y = 
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se ve que para determinar el coeficiente de conductibilidad calorífica 
es necesario medir la cantidad de calor q, que pasa a través de la 
unidad de superficie de la sección del cuerpo en la unidad de tiempo, 
y el gradiente de temperatura a lo largo del cuerpo. 

Para tal género de mediciones nos encontramos con las mismas 
dificultades que durante la miedición de la capacidad calorífica. 
En uno y en otro caso, es necesario medir la cantidad de calor y el 
cambio de temperatura. En ambos casos la cantidad de calor aporta- 
da puede perderse y de tal forma no participar en el proceso estudiado, 
Por eso, durante la medición de la conductibilidad calorífica lo mis- 
mo que de la capacidad calorífica, es necesario dedicar una atención 
fundamental a la exclusión de errores, que se originan debido a que 
no todo el calor se transmite a través del cuerpo a investigar por 
medio de la conductibilidad calorífica, sino que puede transmitirse 
parcialmente al. medio que nos rodea, a través de las superficies 
laterales. 

En la fig. 196 está representado el esquema más sencillo para 
medir la conductibilidad calorífica del cuerpo sólido. 


Y AAA 


FIG. 196 


El cuerpo que se investiga en forma de barra A se calienta de un 
extremo con cualquier fuente de calor (con un calentador eléctrico, 
con los vapores de un líquido hirviente) y del otro extremo se mantie- 
nen a la temperatura constante (por ejemplo, con agua corriente). 
En dos puntos de la barra a y b se colocan los termómetros o los 
termopares en unas hendiduras especiales. 

En toda su longitud la barra se rodea de una envoltura aislante 
para disminuir la entrega de calor a través de las superficies latera- 
les. Para este fin se recomienda pulir la superficie de la barra. 

Pasado un cierto tiempo, después de conectar el calentador se 
establece un estado estacionario, durante el cual el gradiente de 


temperatura se hace igual por toda la longitud de la barra. Por eso, 
puede ser determinado como 42 , donde T, y T, son las tempe- 


raturas en los puntos a y b y les la distancia entre estos dos puntos. 
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El coeficiente de conductibilidad calorífica se determina por la igual- 
dad 


É gl 
n= TT 


La potencia q del calentador se determina con las mediciones 
«dle la fuerza de la corriente y de la diferencia de potenciales. 

Expongamos un ejemplo más de instalación para medir el coefi- 
ciente de conductibilidad calorífica, utilizado para la investigación 
de las substancias que conducen mal el calor. En este caso es cómodo 
darle a la prueba que se investiga la forma de una placa o disco. 
El esquema del experimento está representado en la fig. 197. 
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FIG. 197 


.La placa A de la substancia a investigar se coloca en la 
placa masiva B refrigerada. Sobre la prueba se coloca el calentador 


A calentado con corriente eléctrica. 
Para evitar la influencia de los extremos de la prueba se rodea 
. , 


-con un anillo del mismo material A”. Con un anillo defensivo H 
se rodea también el calentador. For último, sobre el calentador se 
coloca un calentador más H”, en el cual se mantiene tal temperatura 
de modo que la superficie superior e inferior del calentador princi- 
pal A tengan una misma temperatura. Esto significa que el calor 
que marcha de H hacia arriba, se compensa con el calor que va de 
H”. Para una tal construcción del aparato, se puede considerar que 
el calor del calentador H se transmite completamente a través de la 
prueba a investigar, y la propia prueba no entregará calor a los 
lados ya que está protegida por un anillo que también se calienta 
omo la prueba. 

Con ayuda de los termómetros t, y t, se miden las temperaturas 
r y 7, de "ambas superficies de la prueba. 

De las mediciones de la potencia q del calentador y de la diferen- 
a de temperaturas, se calcula el coeficiente de conductibilidad 
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calorífica según la fórmula 

PEIE CA 

(Tı— TaS i 

donde d es el espesor de la placa A y S es el área de su superficie. 
La entrega del calor de la prueba a lós lados también se puede 

excluir, preparando la prueba en forma de cilindro hueco o de esfera 

con el calentador colocado en el eje' del cilindro o en el centro de 

la esfera 


n= 
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A pesar de que para el cuerpo sólido es característica la colocación 
ordenada de los átomos en la red cristalina es posible el traslado 
de átomos en éste. Los movimientos térmicos que tienen en lo fun- 
damental el carácter de pequeñas oscilaciones, conducen en algunos 
casos a que los átomos en general abandonen su lugar en la red. 
Sobre la posibilidad de tales alteraciones de*los átomos atestigua 
ya el hecho que los cuerpos sólidos pueden evapotarse. Bien es cierto 
que durante la evaporación el arranque de los átomos se realiza en la 
capa superficial, pero no hay base para afirmar que tal arranque 
no sea posible también dentro del cuerpo. 

Precisamente, debido a que los átomos abandonan sus lugares 
en los nudos de la red, se originan algunos defectos en los cristales 
como son los defectos del tipo Shottky y Frenkel. Con estas altera- 
ciones de los átomos y sus desplazamientos posteriores en el cristal, 
también está ligada la difusión en los cuerpos sólidos. 

Del mismo modo que en los gases, las partículas de los cuerpos 
sólidos tienen diferentes energías de los movimientos térmicos. 
Y -para cualquier temperatura, se tiene una determinada parte de 
átomos, cuya energía supera en mucho a la media y es suficientemen- 
te grande, para que ellos puedan abandona: su sitio en la red y pasar 
a una posición nueva. Mientras mayor sea la temperatura, tanto más 
serán aquellos átomos y por eso el coeficiente D de difusión crece, 
rápidamente, con la”elevación de la temperatura (según la ley expo- 
nencial). Pero ya que el número de átomos con una energía, sufi- 
cientemente grande, siempre es pequeño (si la temperatura es mucho 
menor que la temperatura de fusión), entonces, el proceso de difusión 
en el cuerpo sólido resulta ser un proceso todavía más lento que en 
los gases y líquidos. Por ejemplo,'el coeficiente de difusión del 
cobre en el oro para 300? C es igual a 1,5-10718 cm?/s. Para la com- 
paración señalemos, que"durante la difusión de la disolución acuosa 
de alcohol piroleñoso en el agua D = 1,3-1078 cm?/s; y la difusión 
del argón en el helio se realiza con D = 0,7 .cm?/s, Sin embargo, 

la difusión en los cuerpos sólidos juega un papel importante en una : 
serie de procesos. Ella se observa tanto en las substancias de una 
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componente (en este caso se habla' de la autodifusión), como también 
en las substancias multicomponentes, en los mono- y en los poli- 


cristales, 

El experimento (en particular, las investigaciones con ayuda de 
los tal llamados átomos trazadores) muestra que la difusión se realiza 
en los cuerpos sólidos, fundamentalmente, por medio de las tres 
maneras siguientes: 

1. Los átomos vecinos en la red cambian sus lugares en la red 
como está mostrado en la fig. 198. Este cambio puede ser 
consecuencia, por ejemplo, del giro del par de átomos que 
participan en él, alrededor de un punto medio. 

2. El átomo que se encuentra en «su» sitio en el nudo de la red, 
lo abandona y se sitúa en el espacio internodal y luego migra 
por el espacio internodel (fig. 199). 

3. Los átomos de los nudos de la red: pasan a los nudos desocu- 

- pados, así llamados vacantes (fig. 200). Este último proceso. 
sólo es posible en los cristales defectuosos, ya que las vacan- 
cias son, naturalmente, defectos del cristal. Es evidente, que 
el paso de los átomos a los sitios vacantes es equivalente al 
desplazamiento de las propias vacancias en dirección contra- 
ria a la dirección del movimiento de los átomos. 

Por lo visto, el último mecanismo de difusión, juega el papel más 

importante. Para: su realización en el cuerpo sólido debe existir un 
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gradiente de densidad de vacancias, de modo que los átomos (y por 
lo tanto las vacancias) se desplazan más, frecuentemente, en una 
dirección que en la otra. En los policristales juega un papel impor- 
tante el proceso del rellenado de las vacancias en los límites de los 
cristales (granos). Por lo visto, en el proceso de creación de vacan- 
cias, sin las cuales no sería posible la difusión, juega un papel im- 
portante la dislocación. 

Durante el estudio experimental de la difusión en los cuerpos 
sólidos, los cuerpos a investigar se¿ponen en contacto seguro uno con 


riial 


o. 


-1 iaf 
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otro y, luego, se mantienen durante un largo tiempo a una u otra 
temperatura del experimento. Después de este mantenimiento se 
quitan, sucesivamente, capas delgadas perpendiculares a la direc- 
ción de la difusión y se investigan las concentraciones de las substan- 
cias difundidas, en dependencia de la dis- 
tancia desde el lugar de contacto. 

. En. los últimos tiempos se emplea, am- EE 


© © © o. e 


pliamente, las substancias radioactivas arti- o o 
ficiales, cuya presencia se puede fácilmente Vacancia 
descubrir por su irradiación. ens Sne 
Este método (el método de los átomos j 

trazadores) permite también investigar el -9 a ° 
fenómeno de la autodifusión, es decir, de la 6. 
difusión en el cuerpo sólido de los átomos 

FIG. 200 


de este mismo cuerpo. 

La ley general de difusión en los cuer- 
pos sólidos es la misma que en los gases y líquidos. Esta es la ley 
de Fick de la que hablamos más de una vez. 

Con referencia al coeficiente de difusión D, se puede obtener 
su expresión a partir de consideraciones semejantes a las expuestas 
en la pág. 350 relacionadas a la cuestión de la difusión en los líquidos. 
En efecto, en el cuerpo sólido la difusión también se realiza por los 
saltos de los átomos desde sus posiciones de equilibrio a los nudos 
de la red cristalina. Pero ahora se puede decir de forma determinada 
que la distancia del salto es igual a la constante de la red a. 

Sin embargo, hay que tener en cuenta que durante el mecanismo 
de difusión por vacancias el átomo sólo puede realizar un salto desde 
el nudo de la red en el caso si queda vacío el nudo vecino, si é} repre- 
senta en sí una vacancia, como está indicado en la fig. 200. Pero 
incluso con tal vecindad al átomo le es necesario una energía q com- 
plementaria. En efecto, la energía potencial del átomo en el nudo 
es la mínima. Por eso, cualquier desplazamiento del átomo desde 
el nudo, incluyendo el desplazamiento a la vacancia vecina, exige 
una energía complementaria, que él puede recibir con una probabi- 
lidad determinada como resultado de la fluctuación. Esta probabi- 
lidad, se determina como siempre por la ley de Boltzmann: 

Lg q/nT 

no 
Aquí q es la energía necesaria para el salto desde el nudo de la red, 
es la energía de desplazamiento del átomo a la vacancia. 

Según las consideraciones expuestas en la pág. 350 se puede 
escribir el coeficiente de autodifusión en el cuerpo sólido en la forma: 


la 
D=g=p 0 
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donde a es la constante de la red y t es el tiempo medio de estancia 
del átomo.en el nudo de la red. Evidentemente, este tiempo será 
tanto menor, cuanto mayor sea la probabilidad de formar la va- 
cancia junto al átomo y cuanto mayor sea la probabilidad de que 
el átomo reciba la energía q de desplazamiento. En la pág. 351 vimos 
que la probabilidad de formar una vacancia es igual a e 7, Ahora 
vemos que la probabilidad de que el átomo reciba la energía q es 
igual a e -Y/*T, Por eso, la expresión del coeficiente de difusión puede 
ser escrita en la forma: 

wra LW 

=De *. 

El factor D, (el llamado factor anteexponencial) es una constan- 
te, característica para la substancia dada. La magnitud W es igual 
a la suma de las energías w de formación de la vacancia y de la ener- 
gía q de desplazamiento del átomo a la vacancia, que se denomina 
energía de activación de la difusión y también es una magnitud carac- 
terística para la substancia. 

El coeficiente de difusión en los cuerpos sólidos es muy pequeño. 
Por ejemplo, para el oro a la temperatura ambiente, es del orden 
de 107%5, Incluso cerca de la temperatura de fusión del oro alcanza: 
el valor de 107? cm?/s. Esto indica cuán fuertemente depende el 
coeficiente de difusión de la temperatura. 

La pequeñez del coeficiente de difusión en los cuerpos sólidos 
se explica con que para la realización del salto de difusión del átomo 
a la vacancia es necesario que ocurran, prácticamente al mismo 
tiempo dos sucesos que, hablando en general, son poco probables: 
que se forme una vacancia junto al átomo y que el propio átomo reci- 
ba, como resultado de la fluctuación, la energía suficiente para el 
salto. i 

En los otros mecanismos de la difusión, durante la difusión de 
unas sustancias en otras se calcula de otro modo el'coeficien te de 
difusión. Para conocer esto, el lector debe dirigirse a los cursos 
especializados. Pero en todos los casos, los coeficientes de difusión 
son pequeños en su valor absoluto. Así, por ejemplo, el coeficiente 
de difusión del azufre en el hierro, incluso a la temperatura cercana 
a 1000? C es, aproximadamente, igual a 2,7-1071% m?/s. Pero a pesar 
de la pequeñez de los coeficientes de difusión en los cuerpos sólidos: 
es muy grande el papel de la difusión en éstos. Precisamente la difu- 
sión asegura tales fenómenos y procesos en los cuerpos sólidos como 
son el recocido para eliminar las irregularidades en las aleaciones, 
la saturación de las superficies de las piezas con carbono, nitrógeno, 
etc., la aglutinación de polvos y otros procesos de elaboración de 
metales. 
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